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Neste trabalho, estudou-se a degradação electroquímica de poluentes orgânicos (fenol 
e paraquato), utilizando eléctrodos de óxidos de metais de transição. Para os ensaios de 
degradação do fenol utilizaram-se eléctrodos de aço/Fe-Co3O4. No caso do paraquato vários 
materiais foram ensaiados, sendo de realçar o uso de eléctrodos pastilhados de Co2FeO4. 
A electrólise de soluções alcalinas de fenol foi acompanha por espectroscopia UV-vis 
e por cromatografia líquida de alta eficiência (HPLC). Utilizou-se a simulação computacional 
para descrever os espectros UV-vis, revelando que os melhores ajustes eram obtidos quando 
se considerava a presença de fenol, benzoquinona, hidroquinona e catecol. Com base nas 
simulações realizadas e na informação bibliográfica foi possível ajustar adequadamente os 
espectros, identificando parte dos produtos da degradação. Completou-se a caracterização das 
soluções com análises da carência química em oxigénio (CQO) e do carbono orgânico total 
(COT). 
O comportamento voltamétrico de eléctrodos pastilhados de Co2FeO4 foi estudado em 
soluções aquosas de sulfato de potássio e de cloreto de potássio, na ausência e na presença de 
paraquato. Procedeu-se à análise do efeito de diversas condições experimentais na electrólise 
de soluções aquosas de paraquato, as quais foram acompanhadas por espectroscopia UV-vis e 
por espectrometria de massa (MS). Os resultados mostraram que utilizando uma célula não 
dividida a degradação do paraquato é mais eficaz, mas para os tempos de electrólise usados 
não se consegue a sua destruição completa, mas sim uma degradação parcial. A 
espectrometria de massa permitiu identificar a monopiridona e a dipiridona como os 
principais produtos de oxidação do paraquato. A estabilidade dos eléctrodos foi analisada por 
difracção de raios X de pós (DRX), microscopia electrónica de varrimento (MEV) e 
espectroscopia de dispersão de energias (EDS) dos eléctrodos novos e após as electrólises, e 
ainda por absorção atómica das soluções (AA). 
 
 










In this work, the electrochemical degradation of organic pollutants (phenol and 
paraquat) was studied, using transition metal oxides electrodes. For the phenol degradation 
tests, steel/Fe-Co3O4 electrodes were used. In the case of paraquat, several materials were 
tested, but the use of Co2FeO4 pellet electrodes should be noticed. 
The electrolysis of alkaline solutions of phenol was accompanied by UV-vis 
spectroscopy and high-performance liquid chromatography (HPLC). The UV-vis spectra were 
described by computer simulation, indicating that the best adjustments were obtained when 
considering the presence of phenol, benzoquinone, hydroquinone and catechol. Based on the 
simulations and bibliographic information it was possible to adjust properly the spectra and 
partially identify the degradation products. The characterization of the electrolised solutions 
was completed with analysis of chemical oxygen demand (COD) and total organic carbon 
(TOC). 
The voltammetric behavior of Co2FeO4 pellet electrodes was studied in aqueous 
solutions of potassium sulphate and potassium chloride, in the absence and presence of 
paraquat. The effect of different experimental conditions on the electrolysis of paraquat 
aqueous solutions was analyzed. The electrolysis were followed by UV-vis spectroscopy and 
mass spectrometry (MS). The results show that using an undivided cell, degradation of 
paraquat is more effective, but a complete destruction is not achieved. Mass spectrometry 
identified monopyridone and dipyridone as the major oxidation products. The stability of the 
electrodes was analyzed by X-ray powder diffraction (XRD), scanning electron microscopy 
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AA: Absorção Atómica. 
Abs: Absorvância. 
AOPs: Processos Avançados de Oxidação. 
BQ: Benzoquinona. 
CBO: Carência Biológica em Oxigénio. 
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CID: Dissociação Induzida por Colisão. 
COH: Catecol. 
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D: Coeficiente de Difusão. 
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DRX/XRD: Difracção de raios-X. 
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EPA: United States Environmental Protection Agency. 
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HPLC: Cromatografia Líquida de Alta Eficiência. 
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HQ: Hidroquinona. 
I: Intensidade de corrente. 
ICDD: International Centre for Diffraction Data. 
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MEV/SEM: Microscopia Electrónica de Varrimento. 
MMS: Eléctrodo de Mercúrio/Sulfato de Mercúrio. 
MS: Espectrometria de Massa. 
MS-MS: Espectrometria de Massa em Tandem. 
MV: Metilviologénio (Paraquato). 
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NHE: Eléctrodo Normal de Hidrogénio. 
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Rt: Tempo de Retenção. 
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UV-vis: Ultra violeta – visível. 





















































1.1. Aspectos ambientais 
 
Um poluente pode ser definido como uma substância presente em quantidade superior 
à sua concentração natural, como resultado da actividade humana, e que provoca um efeito 
global negativo sobre o ambiente ou algo de valioso no ambiente. Já um contaminante causa 
um desvio da concentração normal de um dado ambiente, mas só é classificado como 
poluente se causar impacto negativo. Cada poluente tem uma origem, a qual pode ser humana 
ou natural. Os poluentes que se encontram de forma mais comum no ar, água e solo podem 
ser classificados do seguinte modo: 
• Orgânicos 
o Herbicidas (ex. paraquato, atrazina) 
o Insecticidas (ex. dieldrina, heptacloro) 
o Solventes (ex. acetona, benzeno) 
o Hidrocarbonetos Policíclicos Aromáticos (ex. benzopireno) 
o Tintas e surfactantes 
o Outros orgânicos industriais (ex. fenol, formaldeído) 
• Inorgânicos 
o Metais (ex. chumbo, mercúrio) 
o Não-metais (ex. arsénio, selénio) 
o Aniões (ex. fosfato, cianeto) 
o Gases (ex. óxidos de enxofre, óxidos de azoto) 
• Microrganismos 
o Bactérias (ex. Escherchia coli, Salmonella typhi) 
o Vírus (ex. Rotavirus SA 11, Poliovirus 1) 
o Cistos de protozoários (ex. Giardia muris) 
o Algas (ex. Gymnodinium catenatum) 
A contaminação das redes de água pode ocorrer em qualquer dos passos do seu ciclo, 
inclusive no transporte subterrâneo. A água superficial é também contaminada por resíduos 
orgânicos tradicionais (dejectos humanos e animais) e por resíduos de processos industriais. 
Normalmente, a biodegradação é um processo de auto-limpeza natural, e portanto, uma 
substância nociva apresenta menos risco se for convertida numa forma não-tóxica por 
organismos. Uma vez que a maioria dos organismos precisa de oxigénio para o seu 
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metabolismo, a capacidade de auto-limpeza da água subterrânea é muito reduzida. Os 
principais constituintes de uma água residual de uma cidade são substâncias consumidoras de 
oxigénio, compostos orgânicos refractários, vírus, detergentes, fosfatos, óleos e gorduras, sais, 
metais pesados, agentes quelantes e sólidos [1]. 
A distribuição de água de qualidade para consumo humano, actividades domésticas e 
industriais é fundamental para a sustentabilidade de qualquer população. A sua 
disponibilidade é um problema chave, tanto do ponto de vista ambiental como económico, 
tendo em conta que os recursos de água disponíveis representam 1% da quantidade total dos 
recursos hídricos na superfície do planeta. Os processos industriais e as actividades agrícolas 
geram uma grande diversidade de águas residuais contendo poluentes orgânicos, tendo-se 
tornado num grave problema social e económico. No sentido de ultrapassar este problema, 
observa-se a nível mundial um esforço no controlo rigoroso das descargas nos ecossistemas 
naturais de águas residuais municipais e industriais [2, 3]. Embora estes produtos se 
encontrem em baixas concentrações, são considerados poluentes resistentes, sendo muitos 
deles substâncias não-biodegradáveis. Os processos biológicos são ineficazes na sua 
eliminação. Os agentes poluidores mais comuns que fazem parte das águas residuais são 
surfactantes, compostos fenólicos, ácidos orgânicos, compostos clorados, pesticidas, 
herbicidas, aril e alquilsulfonatos, polietileno e hidrocarbonetos aromáticos. Entre estes 
compostos orgânicos não-biodegradáveis, o fenol tem sido frequentemente estudado como 
poluente modelo, uma vez que é largamente utilizado nos países industrializados. É um 
poluente persistente com elevada toxicidade e é libertado em águas residuais de um número 
considerável de indústrias [2, 4-7]. A preocupação crescente com os riscos ambientais e a 
saúde pública exige um controlo mais rigoroso das águas residuais industriais, promovendo o 
desenvolvimento e a implementação de novas tecnologias de tratamento, capazes de lidar com 
poluentes tóxicos resistentes aos métodos tradicionalmente utilizados [8, 9]. Por exemplo, 
muitos efluentes de águas residuais industriais, tais como das indústrias petroquímica e 
papeleira, contêm compostos orgânicos tóxicos nomeadamente fenol e quinonas. O seu 
tratamento tem merecido uma preocupação cada vez maior [10]. 
O aumento na produção de resíduos industriais e domésticos torna imperativa a 
procura de vias alternativas para o seu tratamento [11]. De entre os resíduos, os compostos 
fenólicos têm recebido uma atenção considerável devido às características nocivas sobre 
humanos e animais [12]. O fenol e substâncias fenólicas são usados como matéria-prima em 
muitas indústrias, tais como petroquímica, alimentar, química e farmacêutica. O fenol é ainda 
um produto intermediário da obtenção de hidrocarbonetos aromáticos de elevado peso 
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molecular, pelo que é usualmente tomado como um composto modelo nos estudos de 
tratamentos de águas residuais [3-10, 13, 14]. 
 
 
1.2. Processos de tratamento de efluentes 
 
Os métodos actualmente utilizados no tratamento de poluentes apresentam-se na 
Tabela 1.1 [1]. 
 
Tabela 1.1: Métodos de tratamento para vários tipos de poluentes. 
 
Tipo de poluente Método de tratamento 
Orgânico 
Incineração e pirólise; 
Air stripping; 











Irradiação com alta energia (γ); 
Filtração; 
Adsorção com carbono; 




A escolha de um processo de tratamento de águas residuais químico, biológico ou 
catalítico, deve ter em conta a toxicidade e concentração dos poluentes no efluente. De entre 
os processos usualmente aplicados, têm particular interesse a degradação fotoquímica e as 
oxidações química, electroquímica e por via húmida [2, 3]. Estas técnicas permitem a 
oxidação de poluentes orgânicos refractários a dióxido de carbono ou a ácidos de cadeia curta, 
os quais são susceptíveis de biodegradação [6]. O principal objectivo do tratamento de águas 
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residuais é a oxidação completa dos compostos orgânicos em dióxido de carbono ou a 
conversão dos compostos orgânicos tóxicos em compostos biocompatíveis [10]. 
O tratamento primário de efluentes industriais envolve técnicas físico-químicas tais 
como coagulação, floculação e sedimentação, o que resulta numa redução da carência 
biológica em oxigénio (CBO). O tratamento secundário envolve oxidação aeróbia, a qual 
remove a CBO residual, simultaneamente com a remoção de sólidos por filtração ou 
sedimentação. Deste modo, são produzidas grandes quantidades de lamas em ambos os passos 
do tratamento, que podem ser eliminadas por despejo no mar, rios e aterros, incineração e 
aplicação como fertilizante agrícola. As restrições legislativas e a falta de terrenos para aterros 
tornam a incineração o método mais viável em muitas situações. No entanto os problemas 
associados a este tratamento, conduzem à utilização de métodos alternativos [1]. 
O tratamento biológico, anaeróbico ou aeróbico, envolve normalmente a actividade de 
microorganismos e ambos os processos podem tratar elevadas quantidades de águas residuais 
numa só etapa. No entanto, a sua aplicação a águas residuais industriais é limitada, devido ao 
facto de os processos de biodegradação serem lentos e não permitirem níveis elevados de 
remoção. Por outro lado, a eliminação das lamas formadas durante o tratamento biológico 
pode acarretar custos elevados bem como problemas ambientais, sendo normalmente 
necessários tratamentos adicionais por outros métodos. Um exemplo, é a enzima Horseradish 
peroxidase, que foi utilizada com sucesso na oxidação de compostos fenólicos [3, 9, 13-16]. 
Já os Processos Avançados de Oxidação (AOP’s) cuja tecnologia se baseia na 
produção de radicais livres muito reactivos, tais como o radical hidroxilo, permitem oxidar 
parcial ou totalmente numerosos compostos orgânicos. O radical hidroxilo é um oxidante 
mais poderoso (Eº = 2,8 V) que os normalmente utilizados para este fim, tais como o ozono 
(Eº = 2,0 V) ou o peróxido de hidrogénio (Eº = 1,8 V). As constantes de velocidade de 
oxidação para compostos orgânicos são várias ordens de grandeza superiores às referidas para 
outros processos tais como a ozonação. Devido à sua elevada reactividade, os radicais 
hidroxilo são muito instáveis e têm de ser continuamente produzidos in situ através de 
reacções químicas ou fotoquímicas, existindo quatro vias para a sua obtenção: 
• Fotólise homogénea (UV/H2O2 e UV/O3): utilização de radiação UV para a fotólise de 
peróxido de hidrogénio ou de ozono e outros aditivos em solução homogénea; 
• Radiólise: é usada uma fonte de radiação de alta energia (raios gama) para irradiar as 
águas residuais, provocando assim a formação de várias espécies; 
• Processos de oxidação na ausência de luz: Reacção de Fenton, ozono a pH elevado ou 
ozono com peróxido de hidrogénio; 
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• Fotólise heterogénea ou fotocatálise: utilização de um semicondutor e uma fonte de 
iluminação para induzir reacções fotoelectroquímicas na superfície do catalisador [1, 
8]. 
A oxidação catalítica por via húmida (CWO) utiliza o oxigénio do ar, o ozono, o 
peróxido de hidrogénio ou uma combinação destes como agentes oxidantes, e permite através 
da adição de um catalisador a destruição de uma grande variedade de compostos orgânicos, 
com uma elevada conversão. Assim, os métodos biológicos podem servir como complemento 
da CWO. O recurso a catalisadores sólidos oferece uma alternativa às vias tradicionais não-
catalíticas ou à catálise homogénea, uma vez que são permitidas condições mais suaves 
(temperatura e pressão), bem como a possível recuperação, regeneração e reutilização do 
catalisador e ainda a oxidação selectiva de um dado poluente ou grupo de poluentes similares. 
Os catalisadores mais empregues para oxidação são metais nobres, óxidos metálicos e sais 
metálicos e seus complexos. A sua aplicação é limitada pelos elevados custos operacionais e 
das próprias estações de tratamento, uma vez que as condições típicas de funcionamento 
industrial da CWO são temperaturas e pressões elevadas. O principal problema a resolver na 
sua aplicação em escala industrial é a estabilidade do catalisador, sendo necessário um 
procedimento de regeneração deste com elevada taxa de recuperação para ser 
economicamente viável [3-6, 13, 16-18]. Em relação aos catalisadores, foram sintetizadas 
argilas com óxidos de ferro com o objectivo de desenvolver um processo de Fenton 
modificado sobre a sua superfície, as quais exibiram uma eficiência superior à maioria dos 
sólidos utilizados até à data, e que se enquadra na oxidação catalítica por via húmida com 
peróxido de hidrogénio (CWPO) [5]. 
Um dos AOPs mais eficaz consiste na utilização do reagente de Fenton, uma 
combinação de peróxido de hidrogénio e ião Fe2+. Neste processo, o peróxido de hidrogénio 
decompõe-se cataliticamente por intermédio do Fe2+, em pH ácido, formando radicais 
hidroxilo. O intervalo de pH ideal encontra-se entre 3 e 3,5. Em princípio, a aplicação do 
reagente de Fenton como oxidante no tratamento de águas residuais é atractiva, devido ao 
facto de o ferro ser um elemento largamente disponível e não tóxico, o peróxido de 
hidrogénio ser fácil de manusear e de o seu excesso se decompor em produtos 
ambientalmente seguros. Entre as vantagens do processo Fenton relativamente a outras 
técnicas de oxidação estão a simplicidade do equipamento e as condições operacionais suaves 
(pressão atmosférica e temperatura ambiente), razões pelas quais o processo Fenton tem sido 
considerado como a alternativa mais económica [8]. Apesar deste processo ser eficiente, 
apresenta algumas desvantagens para uma aplicação satisfatória à escala industrial, 
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nomeadamente o facto de a separação do metal no final da reacção aumentar o custo do 
processo [5]. A oxidação completa do substrato a dióxido de carbono torna-se, de modo geral, 
economicamente inviável, devido ao elevado consumo de peróxido de hidrogénio. Assim, este 
processo tem sido maioritariamente proposto como um pré-tratamento, de modo a reduzir a 
toxicidade do efluente a níveis seguros para um tratamento biológico subsequente. De notar 
que a toxicidade de alguns intermediários pode ser superior à do composto inicial: este é o 
caso da oxidação do fenol, onde se formam hidroquinona e p-benzoquinona, cujas toxicidades 
são várias ordens de grandeza superiores à do próprio fenol [8]. 
O tratamento electroquímico é uma tecnologia emergente, alternativa às tecnologias 
disponíveis e que tem recebido muita atenção, uma vez que é um método particularmente 
atractivo, pois não é necessário adicionar químicos à água residual [9, 11, 15, 19, 20]. Foi já 
testado em escala piloto e está a ser comercializado [2, 10]. Muitos processos electroquímicos 
utilizados no controlo da poluição ambiental envolvem a reacção directa de espécies à 
superfície do eléctrodo, enquanto outras envolvem a produção de espécies activas que depois 
reagem com o poluente. O termo electrólise directa deve ser usado nos processos nos quais a 
transferência electrónica com o poluente ocorre à superfície do eléctrodo. O termo electrólise 
indirecta deve referir-se aos processos que usam um reagente redox dissolvido, existente ou 
produzido na solução electrolítica ou no eléctrodo, tais como hipoclorito/cloro, ozono e 
peróxido de hidrogénio. Os poluentes são depois destruídos no seio da solução pelo oxidante 
gerado. A formação de hipoclorito é a que envolve custos mais baixos, mas apresenta um 
aspecto muito negativo, a formação de compostos orgânicos clorados, pelo que a remoção 
destes produtos secundários tem de ser feita antes da descarga da água tratada. Um único 
processo pode não ser suficiente para o tratamento de compostos orgânicos bio-refractários, 
pelo que têm sido tentadas combinações de dois ou mais métodos para uma remoção completa 
[1, 21]. 
As técnicas electroquímicas oferecem várias vantagens quando comparadas com 
outras tecnologias, nomeadamente: 
• Compatibilidade ambiental: O reagente principal é o electrão, o qual é um reagente 
limpo, e normalmente não são necessários químicos adicionais. 
• Versatilidade: Os processos electroquímicos envolvendo oxidação ou redução directa 
ou indirecta podem gerar espécies inorgânicas, orgânicas ou bioquímicas, neutras ou 
carregadas positiva ou negativamente. Podem lidar com poluentes gasosos, líquidos ou 
sólidos, podendo induzir a produção de precipitados, espécies gasosas, mudanças de 
pH ou neutralização de cargas. Muitas vezes, os produtos obtidos pela electrólise são 
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eles próprios úteis. Existe também uma enorme diversidade de reactores e materiais de 
eléctrodo, formas e configurações, de tal forma que muitas vezes o mesmo reactor 
pode ser usado para diferentes processos electroquímicos com apenas alguns ajustes. 
Estes processos também facilitam a produção localizada de químicos. Finalmente, por 
esta via podem ser tratados volumes dos microlitros aos milhões de litros. 
•  Eficiência energética: Os processos electroquímicos requerem frequentemente 
temperaturas e pressões mais baixas do que os equivalentes não-electroquímicos 
(como a incineração ou a oxidação supercrítica). Além disso, o potencial aplicado é 
controlado e os eléctrodos e células são desenhados de modo a minimizar perdas de 
energia, devido a deficiente distribuição da corrente e quedas óhmicas. A produção de 
oxidantes in situ, tais como peróxido de hidrogénio e ião hipoclorito, previne a 
diminuição da sua reactividade. 
• Segurança: Os processos electroquímicos são seguros, devido às condições suaves 
normalmente empregues, e à pequena quantidade e natureza inócua dos químicos 
adicionados. A produção de oxidantes in situ evita riscos de transporte. 
• Selectividade: Frequentemente, o potencial aplicado pode ser controlado para atacar 
selectivamente algumas ligações e evitar assim a produção de produtos secundários. 
• Automatização: As variáveis eléctricas usadas nos processos electroquímicos (E, I) 
são particularmente adequadas para facilitar a aquisição de dados, a automação do 
processo e o seu controlo. O equipamento e operações necessárias são normalmente 
simples [1, 22, 23]. 
O principal problema com o tratamento electroquímico poderá ser o seu elevado custo 
operacional [2]. 
A tecnologia electroquímica pode assim desempenhar um papel positivo na 
diminuição da poluição [1]. Vários estudos foram realizados com o objectivo de desenvolver 
aplicações da oxidação electroquímica de orgânicos para o tratamento de águas residuais. 
Comninellis e seus colaboradores descobriram que a oxidação electroquímica da maior parte 
dos compostos orgânicos em meio aquoso apenas ocorre a potenciais elevados, 
acompanhados da libertação do oxigénio, e que a natureza do material de eléctrodo influência 
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1.3. Oxidação electroquímica de compostos orgânicos 
 
A oxidação electroquímica de substâncias orgânicas produz normalmente 
intermediários altamente reactivos, os quais vão provocar reacções de substituição, adição, 
acoplamento com eliminação, acoplamento com adição ou de transferência electrónica 
adicional. No caso de compostos aromáticos, os catiões intermediários são estáveis se uma ou 
mais das seguintes situações se verificar: a) o catião possui um elevado grau de deslocalização 
de carga, o que previne a existência de centros com elevada carga positiva capazes de reagir 
com um nucleófilo; b) os centros reactivos estão bloqueados por substituintes 
electroinactivos; c) o catião é estabilizado por grupos funcionais que promovem um maior 
grau de deslocalização de carga. Se o catião não for estável, seguem-se reacções adicionais 
que levam à formação de novas espécies [1]. Os poluentes que sejam susceptíveis de oxidação 
ou redução directa na superfície de um eléctrodo podem, em princípio, ser removidos através 
da aplicação de potenciais apropriados nos reactores electroquímicos, caso em que o processo 
se desenvolve em eléctrodos inertes e sem a necessidade de envolver outras substâncias. Por 
vezes, a par da remoção do material indesejável, ocorrem reacções secundárias, 
nomeadamente a decomposição do solvente, que no caso da água são as indicadas nas 
equações (1.1) e (1.2): 
−+ ++→ eHOOH 442 22                                                                                     (eq. 1.1) 
−− +→+ OHHeOH 222 22                                                                                  (eq. 1.2) 
Apesar destas reacções diminuírem a eficiência global do processo, podem ser concebidos 
esquemas de aproveitamento dos gases libertados bem como das alterações de pH associadas 
a estas reacções. Por exemplo, o hidrogénio pode ser usado para facilitar a flotação e a 
remoção de substâncias indesejadas no processo de electrocoagulação-electroflotação, ao 
passo que a produção de ião hidróxido pode ser utilizada na imobilização de iões metálicos. Já 
a formação de hidrogeniões tem sido usada no campo da remediação electrocinética ou 
electrosmótica de solos, aumentando a sua acidez, solubilizando espécies poluentes, etc. [1]. 
De modo a obter eficiências elevadas nestes processos, deve-se ter em conta os 
seguintes aspectos: 
• O potencial a que a espécie intermediária é formada deve estar afastado do potencial 
para a libertação do oxigénio ou do hidrogénio, para aumentar a eficiência do 
processo; 
• A velocidade de produção do intermediário deve ser elevada; 
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• A velocidade da reacção do intermediário com o poluente deve ser superior à de 
qualquer reacção competitiva; 
• A adsorção do poluente ou qualquer outra espécie deve ser minimizada [1]. 
Uma vez que os potenciais necessários para a oxidação de compostos orgânicos são 
normalmente elevados, a produção de oxigénio durante a oxidação electroquímica da água é 
normalmente a principal reacção parasita. O índice de oxidabilidade electroquímica (IOE) 
traduz a facilidade na oxidação electroquímica de uma espécie orgânica, e para o fenol esse 
valor é bastante baixo (0,2). É preciso no entanto ter em conta que não é necessário oxidar 
completamente até à formação de dióxido de carbono, uma vez que é aceitável obter 
intermediários da oxidação que sejam biodegradáveis, tais como os ácidos oxálico e maleico, 
que podem ser considerados como o produto final da oxidação, o que se traduz em grandes 
poupanças de energia. Um processo que diminua a carência química em oxigénio (CQO) em 
20% do valor inicial é designado por degradação primária, uma vez que envolve a 
modificação da substância inicial, ao passo que uma redução de 70% é designada por 
degradação final ou mineralização completa, pelo que neste caso se diz que a substância é 
intrinsecamente biodegradável. Se a substância orgânica for refractária ou tóxica, então o 
tratamento inicial, químico ou electroquímico, tem de ser planeado de modo a modificá-la e 
torná-la susceptível à degradação biológica, que é geralmente o processo escolhido devido 
principalmente ao seu baixo custo. Estes processos híbridos podem desempenhar um papel 
chave no controlo de efluentes industriais com as características atrás referidas [1]. 
 
 
1.3.1. Materiais de eléctrodo 
 
O tratamento electroquímico de águas residuais contendo compostos orgânicos 
depende de uma grande variedade de factores, incluindo os materiais de eléctrodo, as 
características do resíduo e as condições de oxidação [2, 20, 24]. A selecção dos eléctrodos 
para a oxidação anódica directa de poluentes orgânicos ou inorgânicos tem de ter em conta a 
composição e natureza da solução a tratar, bem como a estabilidade do material de eléctrodo, 
o seu custo, selectividade e compatibilidade ambiental. Uma vez que muitos compostos 
orgânicos e inorgânicos requerem potenciais bastante elevados para a sua oxidação (e 
frequentemente superiores ao de oxidação da água), a natureza do eléctrodo tem de ser tal que 
seja estável durante todo o processo. A estabilidade do material pode ser prevista através dos 
diagramas de Pourbaix, mas a presença de várias espécies reactivas na solução, tais como 
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agentes complexantes, gases dissolvidos e sais, pode perturbar essa estabilidade. De modo 
geral, revestimentos de óxidos de metais nobres, tais como platina, irídio ou ruténio, serão 
adequados à oxidação de compostos orgânicos, embora o seu custo restrinja o seu uso mais 
alargado. Materiais alternativos mais baratos com elevada área superficial como óxidos de 
níquel ou de chumbo, grafite, carbono vítreo reticulado, titânio, aço inoxidável, níquel ou 
Ebonex, podem ser utilizados. No entanto é preciso ter em consideração que a maioria destes 
eléctrodos só é utilizável em intervalos de potencial e de pH limitados. Outro aspecto a 
considerar na escolha do material de eléctrodo é a influência da reacção catódica na eficiência 
do processo. Durante a oxidação do fenol é produzida benzoquinona como intermediário que 
poderá ser reduzida no cátodo a hidroquinona, a qual pode ser reoxidada no ânodo, 
diminuindo assim a eficiência do processo e necessitando ainda de um separador entre ânodo 
e cátodo. Por outro lado, a utilização de um ânodo de óxido de estanho, que necessita da 
aplicação de potenciais elevados, conduz a oxidações irreversíveis. Os produtos não são 
reduzidos no cátodo sendo a eficiência superior [1, 2, 15, 24]. O material de ânodo também 
influencia a oxidação electroquímica na presença de mediadores como o NaCl. Foi observado 
que estes mediadores catalizam a oxidação de matéria orgânica apenas com certos materiais 
de eléctrodo [2]. 
Existem portanto duas aplicações principais do tratamento electroquímico: 
• A “conversão electroquímica”, na qual os compostos orgânicos “não-biocompatíveis” 
são transformados em compostos biocompatíveis. O material de eléctrodo ideal deve 
apresentar elevada actividade electroquímica para a abertura do anel aromático e baixa 
actividade para a oxidação posterior. 
• A “combustão electroquímica”, na qual os compostos orgânicos são completamente 
oxidados a CO2. O material de eléctrodo deve apresentar uma elevada actividade 
electrocatalítica para a combustão de compostos orgânicos a CO2 e H2O. 
Apesar da oxidação electroquímica dos compostos orgânicos ser teoricamente possível 
de ocorrer antes da libertação do oxigénio, muitas vezes a reacção é lenta devido a limitações 
cinéticas. Um dos problemas principais é o envenamento da superfície do ânodo, situação que 
pode ser ultrapassada pela aplicação de um elevado sobrepotencial na região de decomposição 
da água com libertação simultânea de oxigénio, o que regenera a superfície do eléctrodo [9, 
24]. 
Estudos da oxidação de compostos orgânicos em materiais electrocatalíticos tais como 
PbO2, SnO2, Ti/SnO2-Sb2O5 e diamante dopado com boro (DDB), para o qual o 
sobrepotencial de libertação do oxigénio é particularmente elevado, têm sido desenvolvidos, 
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podendo ser obtidas elevadas eficiências de corrente e inclusivamente a mineralização 
completa dos compostos orgânicos [7].  
Os filmes finos de DDB depositados em substratos de silício têm recentemente 
despertado muito interesse como novo material de eléctrodo. Uma vez que o DDB é um 
ânodo ‘não-activo’, é promissor para o tratamento de águas residuais, sendo os compostos 
orgânicos totalmente oxidados, a sobrepotenciais elevados, através da electrogeração de 
radicais hidroxilo [24, 25]. Contudo, apresenta algumas limitações relacionadas na sua 
aplicação industrial, devido à fragilidade e relativa baixa condutividade do substrato de Si. 
Por outro lado, a utilização em larga escala de eléctrodos de Nb/DDB, Ta/DDB e W/DDB é 
limitada devido aos preços elevados dos substratos de Nb, Ta e W. Pelo contrário, o Ti/DDB 
já foi usado para a destruição de vários poluentes, como corantes, ácidos carboxílicos e fenol. 
A eficiência de corrente obtida é muito elevada quando comparada com a de outros 
eléctrodos, tais como SnO2, PbO2 e IrO2 [10]. 
Um outro material de eléctrodo promissor para o tratamento de águas residuais é o 
WO3, uma vez que a decomposição fotoelectroquímica de poluentes em filmes de WO3 é 
mais rápida do que em filmes de TiO2 nanocristalino. A sua estabilidade em meio alcalino é 
no entanto baixa [20]. 
Para além do material de ânodo, as condições experimentais também desempenham 
um papel importante na oxidação electroquímica de compostos orgânicos. Dois dos 
parâmetros que afectam o processo são a densidade de corrente e a temperatura. Temperaturas 
elevadas aumentam a velocidade da reacção de oxidação e a eficiência de corrente, e reduzem 
a polimerização; densidades de corrente elevadas aumentam a velocidade da maioria das 
reacções e favorecem a formação de polímeros. Um terceiro factor a ter em conta é a 
característica do resíduo, a qual controla a eficiência do processo electroquímico. Os 
compostos orgânicos contidos em águas residuais podem ter diferentes graus de 
oxidabilidade, e para compostos específicos, o processo electroquímico pode levar à formação 
de polímeros. Além disso, o pH dos resíduos tem uma grande influência na eficiência de 
corrente e, no caso dos compostos aromáticos, nos intermediários da reacção [2].  
Os poluentes orgânicos podem ser oxidados electroquimicamente usando óxidos 
metálicos como ânodos, aplicando correntes “elevadas”. Durante este processo, também 
ocorre a libertação do oxigénio à superfície do óxido. O mecanismo exacto desta reacção 
depende da natureza do material do ânodo. A reacção de oxidação anódica do fenol tem sido 
estudada intensamente, tendo-se verificado que ânodos de óxidos metálicos tais como Pt, 
Pt/óxido de Pt, RuO2 e IrO2 são bons catalisadores para a reacção de libertação do oxigénio, 
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favorecendo a conversão electroquímica do fenol a ácidos carboxílicos. Ânodos de SnO2, 
SnO2 dopado com Sb e filmes finos de diamante, sendo fracos catalisadores para a reacção de 
libertação de oxigénio, apresentam no entanto elevada eficiência de corrente e também 
favorecem a combustão electroquímica. Para além disso, foi ainda sugerido que existe uma 
maior concentração de radicais hidroxilo à superfície dos ânodos que são fracos catalisadores 
para a reacção de libertação do oxigénio, quando comparados com os ânodos de óxidos de 
metais nobres, os quais são bons catalisadores para esta reacção [9, 19, 20]. 
As propriedades electrocatalíticas dos materiais estão maioritariamente relacionadas 
com a composição química, estrutura electrónica, cristalinidade e morfologia. No caso dos 
óxidos, a actividade electrocatalítica e a estabilidade química ou mecânica dos eléctrodos 
podem ser melhoradas pela introdução ou dopagem de iões metálicos. A actividade 
electrocatalítica do PbO2 e do SnO2 pode ser favorecida introduzindo iões As5+, Sb5+ ou Fe3+. 
A principal reacção na oxidação electroquímica de espécies orgânicas polares envolve a 
transferência de oxigénio a partir de espécies radicais hidroxilo adsorvidos à superfície do 
eléctrodo e que são produzidas pela oxidação da água [23]. Uma vez que o processo de 
oxidação dos compostos orgânicos é levado a cabo aplicando correntes anódicas “elevadas”, 
sendo necessário um potencial anódico muito positivo, só alguns ânodos podem ser usados 
neste processo. Os ânodos de óxidos de metais nobres não-tóxicos, tais como os de Pt e Ir, 
apresentam tempos de vida muito elevados, mas são também extremamente dispendiosos. A 
fraca estabilidade dos óxidos de estanho dopados com antimónio torna-os inadequados para 
uma aplicação prática, devido à sua elevada toxicidade. Assim, o tempo de vida operacional 
do ânodo utilizado num processo industrial é de alta importância, não só do ponto de vista 
económico mas também ambiental [19]. Foi verificado por diversos autores que o PbO2 
apresenta actividade catalítica para a oxidação de compostos orgânicos (incluindo fenol), mas 
que obriga a uma remoção do chumbo da solução tratada. Foi ainda observado que a 
electrólise de soluções ácidas de fenol provoca a corrosão dos ânodos de Ta/PbO2 e de 
Pb/PbO2, e que o ânodo de Ti/Fe-PbO2 não é estável na degradação da 1,4-benzoquinona. 
Uma alternativa aos materiais de ânodo tradicionais é a utilização de ânodos do tipo DSA 
(ânodos dimensionalmente estáveis). No entanto, nestes a oxidação electroquímica de 
compostos orgânicos ocorre em simultâneo com a RLO (reacção de libertação do oxigénio), a 
qual é uma reacção paralela que compete com a própria oxidação do composto orgânico e que 
diminui a eficiência de corrente do processo [24, 26-28]. No Anexo 1 apresentam-se 
resultados de degradação electroquímica de compostos orgânicos obtidos em vários estudos. 
Capítulo 1 – Introdução 
14 
 
Tendo em conta os problemas ambientais, o objectivo é desenvolver um bom 
electrocatalisador, que para além de ser um material de ânodo de baixo custo e não-tóxico, 
consiga bons rendimentos em relação à produção de dióxido de carbono, ou pelo menos uma 
diminuição do COT para níveis ambientalmente aceitáveis, mantendo o mais baixo possível a 
toxicidade dos intermediários formados [11]. 
 
 
1.3.2. Mecanismo de oxidação 
 
Muitas superfícies de óxidos metálicos encontram-se hidroxiladas (M—OH), podendo 
ocorrer durante a oxidação as seguintes reacções superficiais: 
−+• ++−→− eHOMOHM                                                                            (eq. 1.3) 
OHOMOHOM •−−• +−→+−                                                                         (eq. 1.4) 
−− +−→+− OHOHMOHOM 2                                                                      (eq. 1.5) 
Os radicais hidroxilo são extremamente reactivos com compostos orgânicos e as 
constantes de velocidade da transferência de carga muito elevadas, sendo a reacção controlada 
por difusão. Os eléctrodos de óxidos metálicos, tais como o SnO2, apresentam um elevado 
sobrepotencial para a libertação do oxigénio, o que os torna particularmente indicados para o 
tratamento de poluentes. Uma alternativa para evitar a produção massiva de oxigénio à 
superfície do eléctrodo envolve a sua activação, para as reacções de transferência de átomos 
de oxigénio, com um aumento mínimo da velocidade de libertação do oxigénio. Esta 
modicação consiste na implantação de centros catalíticos na matriz do óxido para auxiliar a 
descarga oxidativa da água, produzindo radicais hidroxilo. Podem ser utilizados agentes 
dopantes tanto aniónicos (Cl-) como catiónicos (Fe3+, Bi5+, As5+ e Bi4+) [1]. 
No caso da oxidação electroquímica de orgânicos, o primeiro passo consiste na 
descarga de moléculas de água: 
( ) −+• ++→+ eHOHMOHM 2                                                                          (eq. 1.6) 
onde M designa um sítio activo na superfície do ânodo. Na Figura 1.1. apresenta-se um 
esquema que mostra a formação de grupos hidroxilo na superfície de óxidos. 
 




Figura 1.1: Esquema que ilustra a hidroxilação de superfícies de óxidos. Adaptado de [29]. 
 
A actividade química e electroquímica dos radicais hidroxilo depende fortemente da 
natureza do material do eléctrodo. Com os eléctrodos “não-activos” existe uma fraca 
interacção entre o eléctrodo (M) e os radicais hidroxilo ( )OH• . Neste caso, a oxidação dos 
compostos orgânicos (R) é controlada pelos radicais hidroxilo:  
 ( ) −+• ++++→+ eHOnHmCOMROHM 22                                                   (eq. 1.7) 
Esta reacção ocorre em competição com a libertação do oxigénio (através da descarga dos 
radicais hidroxilo), a qual ocorre sem qualquer participação da superfície do ânodo: 
( ) −+• +++→ eHOMOHM 22
1
                                                                         (eq. 1.8) 
Com eléctrodos “activos” existe uma forte interacção entre o eléctrodo (M) e os radicais 
hidroxilo. Neste caso, estes radicais podem interagir com o ânodo, com uma possível 
transferência do oxigénio proveniente dos mesmos para a superfície do ânodo, com a 
formação do chamado óxido superior: 
 ( ) −+• ++→ eHMOOHM                                                                                  (eq. 1.9) 
O par redox superficial MO/M pode actuar como um mediador na oxidação parcial (selectiva) 
dos compostos orgânicos: 
ROMRMO +→+                                                                                           (eq. 1.10) 
Esta reacção ocorre em competição com a libertação do oxigénio, devido à decomposição 
química do óxido superior: 
22
1 OMMO +→
                                                                                               (eq. 1.11) 
Como regra geral, quanto mais fraca for a interacção M-OH•, menor vai ser a actividade do 
ânodo em relação à libertação do oxigénio (ânodos com elevado sobrepotencial) e maior a sua 
actividade para a oxidação de orgânicos (reacção química rápida). O material de ânodo tem 
uma forte relação com o mecanismo de oxidação, pelo que os materiais que apresentam 
elevados sobrepotenciais para a RLO, como SnO2 e PbO2, favorecem a degradação completa 
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dos compostos orgânicos. Para os óxidos activos, ou seja, materiais com baixo sobrepotencial 
para a RLO, como RuO2, IrO2 e PtO2, ocorrem oxidações mais suaves sendo bons candidatos 
para realizar oxidações selectivas [10, 11, 15, 24, 30]. O processo de oxidação electroquímica 
pode ser descrito pelo ciclo apresentado na Figura 1.2, onde R representa o poluente. 
 
 
Figura 1.2: Esquema geral da oxidação electroquímica de compostos orgânicos. Adaptado de [9]. 
 
Para a oxidação selectiva de compostos orgânicos (6), a concentração de radicais 
hidroxilo adsorvidos à superfície do ânodo tem de ser quase nula, pelo que a velocidade de 
transferência do oxigénio para a estrutura do óxido deve ser muito maior do que a velocidade 
de formação dos radicais hidroxilo. Assim, ânodos selectivos para a oxidação (conversão) de 
compostos orgânicos têm uma baixa concentração de sítios activos na superfície e uma 
elevada concentração de “lacunas de oxigénio” na estrutura do óxido. Os óxidos que formam 
os chamados “óxidos superiores” a potenciais mais elevados que o termodinâmico da 
libertação de O2, podem ser considerados óxidos com elevada concentração de “lacunas de 
oxigénio”, favorecendo a oxidação selectiva (conversão) de compostos orgânicos. Para a 
combustão de compostos orgânicos (5), é necessária a presença de uma elevada concentração 
de radicais hidroxilo à superfície do ânodo. A velocidade de formação desses radicais é muito 
superior à de transição do oxigénio para a estrutura do óxido, pelo que ânodos eficientes para 
a combustão de compostos orgânicos devem possuir um elevado número de sítios activos para 
radicais hidroxilo e uma concentração muito reduzida de “lacunas de oxigénio” na estrutura 
do óxido. Pode-se considerar que os óxidos nos quais o catião se encontra no estado de 
oxidação mais elevado e/ou contém excesso de oxigénio na sua estrutura (o que pode ser 
conseguido, por exemplo, por dopagem com outro ião metálico) favorecem a combustão dos 
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compostos orgânicos, uma vez que ocorre a acumulação de radicais hidroxilo na sua 
superfície [9].  
 
 
1.3.3. Óxidos tipo espinela 
 
Os requisitos necessários para que um material possa ser utilizável como eléctrodo são 
[30]: 
i. Área superficial elevada 
ii. Condutibilidade eléctrica elevada 
iii. Propriedades electrocatalíticas 
iv. Estabilidade mecânica e química  
v. Problemas de bolhas gasosas mínimos 
vi. Alta selectividade 
vii. Facilidade de fabrico e baixo custo 
viii. Não poluente. 
O bom desempenho de um material resulta da combinação de todas as características 
mencionadas, sendo os pontos ii. e iv. os mais críticos quando são utilizadas densidades de 
corrente elevadas. No entanto, a pesquisa fundamental centra-se no ponto iii., porque este 
envolve o maior leque de implicações conceptuais interdisciplinares. Materiais que 
preencham todos os requisitos são difíceis de encontrar, e uma vez que é excepcional que 
todos os requisitos possam ser optimizados num único material, a escolha é normalmente feita 
através de um compromisso entre actividade, estabilidade e custo. Os óxidos de metais de 
transição são materiais potencialmente utilizáveis como materiais de eléctrodo, apresentando 
condutividades metálicas ou quase-metálicas. As tendências actuais na pesquisa de novos 
materiais de eléctrodo podem ser sumariadas em cinco pontos:  
i. Aumento da actividade electrocatalítica para as reacções desejadas 
ii. Diminuição da actividade electrocatalítica para as reacções indesejadas 
iii. Estabilização dos materiais de eléctrodo em relação ao uso 
iv. Substituição dos materiais que contêm metais preciosos por materiais baseados em 
metais de baixo custo 
v. Pesquisa de substitutos para materiais poluentes. 
Qualquer procura de novos materiais tem o fim de desenvolver eléctrodos para os 
quais as características acima indicadas possam ser optimizadas. Os óxidos dos metais de 
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transição satisfazem a maior parte destas necessidades, tendo sido esta a principal razão do 
seu sucesso e do número crescente de novas aplicações [31-34]. 
Os óxidos tipo espinela mostram boa actividade electrocatalítica e requisitos 
tecnológicos favoráveis para electrólise: são fáceis de preparar, estáveis termodinâmicamente 
e electroquímicamente, de baixo custo, pouco poluentes e recomendados para uso em meio 
alcalino. A actividade electrocatalítica do óxido não depende apenas das propriedades 
superficiais, mas também do empacotamento catiónico no seio do óxido e do método de 
preparação do eléctrodo. Apesar do esforço considerável no estudo das propriedades dos 
eléctrodos de óxidos, a origem do comportamento electrocatalítico não está ainda bem 
entendida. As propriedades dos óxidos são largamente dependentes de muitas variáveis 
experimentais, tais como temperatura de calcinação e procedimento da decomposição. De 
modo a relacionar as propriedades físico-químicas com os desempenhos electroquímicos, é 
necessária uma caracterização detalhada da camada de óxido activa, antes e depois de ter sido 
usada. Esta caracterização inclui a determinação da estrutura cristalina, composição química 
do bulk e da superfície, bem como da morfologia, área superficial, condutibilidade eléctrica e 
propriedades ácido-base. As aproximações experimentais incluem técnicas electroquímicas e 
não-electroquímicas in situ e ex situ. É essencial uma aproximação interdisciplinar uma vez 
que os eléctrodos de óxidos situam-se na fronteira entre a química e física dos materiais e a 
electroquímica [32, 35, 36]. 
As espinelas, cuja fórmula geral é AB2X4, formam uma larga classe de compostos 
inorgânicos cuja estrutura está relacionada com a do mineral MgAl2O4. Para um óxido binário 
contendo catiões bivalentes A e catiões trivalentes B, a estrutura pode ser descrita em termos 
de um empacotamento cúbico denso de iões óxido, cuja fórmula é A8B16O32, em que metade 
dos lugares octaédricos e um oitavo dos lugares tetraédricos estão ocupados por catiões [37, 
38]. 
Os eléctrodos de óxidos com estrutura espinela, nomeadamente contendo cobalto, têm 
sido muito estudados devido às suas propriedades catalíticas para a libertação e redução do 
oxigénio, bem como para a destruição electroquímica de compostos orgânicos. No caso de 
eléctrodos de óxidos de ferrite tipo espinela, Co2FeO4, foi observada a formação de espécies 
ferrato (FeO42-) imediatamente antes da libertação do oxigénio. Estas espécies são agentes 
oxidantes muitos potentes [39]. Sendo eléctrodos ‘activos’, é previsível que a oxidação 
electroquímica de compostos orgânicos sobre ânodos do tipo Co3-xFexO4 provoque apenas a 
conversão/oxidação parcial dos mesmos e não a sua combustão. No entanto, a possibilidade 
de se obterem estados de oxidação superiores (Fe3+, Co4+ e eventualmente Fe6+), poderá 
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catalisar a oxidação dos compostos orgânicos, permitindo assim a utilização de um material 
de eléctrodo de baixo custo. Uma limitação deste material de eléctrodo é a sua instabilidade 
em meio ácido, pelo que a sua utilização só deverá ser feita em meio alcalino e neutro. 
 
 
1.4. Estrutura da tese 
 
O presente trabalho encontra-se dividido em duas partes. Na primeira apresentam-se 
os estudos da degradação electroquímica do fenol, trabalho desenvolvido no âmbito dos 
projectos de colaboração “Tratamento de águas residuais industriais contendo poluentes 
orgânicos: electroxidação do fenol em ânodos de óxidos metálicos”, Programa de 
Cooperação Bilateral Portugal-Marrocos, GRICES/CNRST, de 01-01-2004 a 31-12-2005, 
Universidade de Lisboa/Universidade de Agadir e “Optimização das condições de 
degradação do fenol utilizando como ânodos óxidos metálicos contendo cobalto e ferro (Co3-
xFexO4, 0≤x≤3)”, Programa de Cooperação Bilateral Portugal-Marrocos, GRICES/CNRST, 
de 01-01-2006 a 31-12-2007, Universidade de Lisboa/Universidade de Agadir. 
Os resultados deste estudo foram alvo de duas publicações científicas (Cartaxo et al, 
2012; Cartaxo et al, 2007), uma comunicação oral e três em painel. 
Na segunda parte apresenta-se o estudo do comportamento voltamétrico de eléctrodos 
de Co2FeO4 e a degradação electroquímica de soluções aquosas de paraquato, usando 
diferentes materiais de eléctrodo: Co2FeO4, aço, platina e cobalto. Parte destes resultados 
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O fenol e seus derivados são poluentes largamente disseminados em sistemas 
aquáticos, na atmosfera e em muitos produtos alimentares, sendo facilmente adsorvidos na 
pele e mucosas. A sua toxicidade apresenta um risco considerável para a saúde pública e 
ecossistemas, mesmo em baixas concentrações [1, 2]. A EPA (United States Environmental 
Protection Agency) estabeleceu o valor limite de fenol nas águas superficiais em 1 ppb [3]. 
Em Portugal o seu limite é 0,1 ppb [4]. 
A oxidação electroquímica tem sido considerada como um método promissor no 
tratamento de águas residuais, embora se revele bastante complexo, uma vez que depende 
fortemente do material de eléctrodo e das condições experimentais. A degradação do fenol 
tem sido muito estudada nas últimas décadas e foi publicado recentemente um artigo de 
revisão acerca da remoção do fenol em efluentes líquidos [8]. Já foram propostas ou estão em 
uso várias tecnologias de tratamento para a oxidação do fenol. Os oxidantes utilizados 
incluem peróxido de hidrogénio (na presença de Fe2+), ozono e cloro [1, 2, 5-7]. 
 
 
2.2. Características do fenol 
 
O fenol é o álcool mais simples pertencente à classe dos fenóis, os álcoois aromáticos, 
constituídos por um grupo OH ligado a um anel benzénico. A fórmula estrutural do fenol está 




Figura 2.1: Fórmula estrutural do fenol. 
 
Devido à estabilização por ressonância do anel aromático do anião fenolato, o fenol é 
considerado um ácido fraco. Pode ser encontrado naturalmente no alcatrão e em matéria 
orgânica em decomposição, podendo ser obtido a partir do isopropilbenzeno, clorobenzeno, 
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tolueno, benzenosulfonato de sódio e produtos secundários da indústria metalúrgica. É um dos 
constituintes dos alimentos fumados, dos fumos dos veículos automóveis, cigarros, 
incineradoras, lareiras (especialmente se se utilizar madeira como combustível) e da 
atmosfera (por decomposição do benzeno) [9-11]. Na Tabela 2.1 apresentam-se algumas 
características do fenol. 
 
Tabela 2.1: Propriedades físicas e químicas do fenol [9-11]. 
 
Aspecto físico Sólido incolor a levemente rosado 
Fórmula molecular C6H6O 
Peso molecular 94,11 g mol-1 
Densidade 1,071 g cm-3 a 20 ºC 
Ponto de ebulição 181,75 ºC 
Ponto de fusão 40,9 ºC 
Pressão de vapor 0,357 mmHg a 20 ºC 
Limite de odor 40 ppb (150 µg m-3) 
Solubilidade 
67 g L-1 em água; muito solúvel em álcool, tetracloreto de carbono, 
ácido acético e dióxido de enxofre líquido; solúvel em clorofórmio, 
éter etílico, dissulfureto de carbono; ligeiramente solúvel em benzeno 
Dose letal 
DL50 (dose letal) oral do fenol: ratazanas 340-530 mg Kg-1, ratos 300-
430 mg Kg-1, coelhos 400-600 mg Kg-1. 
DL50 dérmico: ratazanas 570-780 mg Kg-1, coelhos 600-1200 mg Kg-1. 
Outros 
É volátil e um combustível sólido. Pode explodir ou reagir 
violentamente com algumas substâncias, como acetilaldeído. Sensível 
a agentes oxidantes. Pode ser usado como antioxidante. 
 
O fenol em água apresenta bandas de absorção no espectro UV-vis a 211 e 260 nm, 
deslocando-se para valores de 235 e 287 nm, em meio alcalino (Figura 2.2) [12]. 




Figura 2.2: Espectros UV-vis do fenol em água e em solução aquosa KOH 1M, com concentração 100 mg L-1. 
 
O desvio observado nas bandas do espectro UV-vis, em meio alcalino, deve-se ao 
equilíbrio fenol ↔ fenolato (Figura 2.3), que em solução KOH 1M se encontra totalmente 
deslocado no sentido da formação do ião fenolato [12]. 
 
OH O-
OH - OH2+ +
 
Figura 2.3: Equilíbrio entre o fenol e o ião fenolato em meio aquoso. 
 
 
2.3. Mecanismos de oxidação do fenol 
 
Os mecanismos propostos para a oxidação electroquímica do fenol envolvem 
electroxidação, polimerização ou combustão. De um modo geral, a oxidação de compostos 
fenólicos produz radicais fenoxi instáveis, os quais podem ser oxidados a quinonas ou reagir 
entre si, formando dímeros que polimerizam facilmente em compostos poliaromáticos. Os 
radicais fenoxi podem também interagir uns com os outros ou com monómeros de fenol, 
originando um filme isolante fortemente adesivo e que passiva a superfície do eléctrodo. Este 
efeito, indesejável neste caso, tem no entanto sido utilizado na protecção de metais, de modo a 
resolver problemas de corrosão. Paralelamente têm sido desenvolvidas técnicas para 
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ultrapassar os problemas de bloqueio da superfície, particularmente em águas residuais, as 
quais incluem tratamento biológio, químico ou electroquímico. De entre estes, apenas o 
tratamento electroquímico da superfície reduz este fenómeno. Estes processos são muito 
importantes no tratamento de efluentes fenólicos e têm impacto directo na protecção 
ambiental [1, 5, 6]. 
A Figura 2.4 mostra o mecanismo aceite, em geral, para a reacção de oxidação 
electroquímica do fenol em que os produtos finais ou intermediários são: benzoquinona, 
catecol, resorcinol, hidroquinona e os ácidos acético, oxálico, malónico, maleico, fórmico, 
mucónico e fumárico [2, 13-15]. É possível, ainda neste mecanismo, observar-se a relação 
entre as quinonas e os ácidos carboxílicos. O primeiro passo representa a formação dos 
intermediários catecol, hidroquinona, benzoquinona e resorcinol, e o passo subsequente 
corresponde à quebra das suas ligações, levando à formação de ácidos carboxílicos. Esta 
proposta de mecanismo prevê ainda a decomposição directa do fenol em carbono inorgânico 
bem como a formação de produtos de condensação, directamente a partir do fenol ou a partir 
dos intermediários aromáticos [2, 13]. 
Os estudos cinéticos referidos na literatura seguem usualmente duas diferentes vias de 
análise: 1) medição da velocidade de desaparecimento do fenol ou 2) medição da velocidade 
de mineralização (ou seja, da produção de CO2) [16]. Devido à complexidade e versatilidade 
da electroquímica do fenol, vários aspectos mecanísticos ainda permanecem por esclarecer. A 
oxidação do fenol ocorre através de um mecanismo complexo que envolve a transferência de 
átomos de oxigénio e a transferência directa de electrões. Geralmente, é assumido que o 
primeiro passo (a transferência de oxigénio) resulta da decomposição da água, levando à 
formação de radicais hidroxilo adsorvidos nos sítios activos da superfície do ânodo, enquanto 
que o segundo passo é o ataque electrofílico do radical hidroxilo sobre o composto orgânico, 
transportado do seio da solução para a superfície do eléctrodo [17-21]. 
O pH da solução influencia fortemente a natureza dos intermediários formados. A 
electrólise em meio ácido favorece a formação de hidroquinona e benzoquinona como 
intermediários de oxidação e inibe a formação de filmes anódicos [7]. 
Em meio alcalino não se detectam hidroquinona e benzoquinona (a própria 
benzoquinona é instável em solução alcalina) e é favorecida a formação de filmes anódicos [7, 
22]. Devido à elevada toxicidade destes intermediários (superior à do fenol) é de grande 
interesse o conhecimento detalhado da sua evolução com o tempo, em particular da 
hidroquinona e da p-benzoquinona [15]. 
 




Figura 2.4: Mecanismo proposto para a oxidação electroquímica do fenol, adaptado de [1, 2, 13, 15]. 
 
A oxidação do fenol pelo reagente de Fenton processa-se inicialmente através da 
hidroxilação do anel aromático, originando maioritariamente catecol e hidroquinona, os quais 
estão em equilíbrio redox com as benzoquinonas. A abertura do anel produz ácido mucónico, 
o qual é oxidado a ácidos maleico e fumárico. Todos os intermediários são finalmente 
oxidados a ácidos oxálico e fórmico, podendo este ser ainda oxidado a CO2 e H2O. Os 
resultados mostram que o número de ligações duplas na molécula do ácido orgânico parece 
afectar a velocidade da oxidação. Já os intermediários aromáticos apresentam uma velocidade 
de oxidação superior à dos ácidos orgânicos e até à do fenol, podendo reduzir o Fe3+ a Fe2+, o 
que aumenta significativamente a geração de radicais hidroxilo [15]. 
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Estudos da CWO do fenol revelaram mudanças de cor das soluções, passando de 
incolor a castanho-escuro e finalmente perda de cor. Uma vez que a solução de fenol é 
incolor, a benzoquinona deverá ser a responsável pela mudança de cor observada nas 
soluções, já que as soluções de benzoquinona apresentam cor castanho-escura. O 
desaparecimento da cor sugere uma continuação da oxidação, a qual provoca a mineralização 
ou a degradação da benzoquinona em ácidos orgânicos de baixo peso molecular. Ao contrário 
dos produtos do tipo quinona, os ácidos orgânicos de baixo peso molecular podem ser 
tomados como produtos finais da oxidação do fenol [13]. 
Os ácidos húmicos são constituídos por compostos fenólicos que em solução alcalina 
produzem CO. O mecanismo reaccional ainda é desconhecido, sabendo-se no entanto que os 
ácidos húmicos estabilizam radicais que poderão desempenhar um papel importante nas 
reacções de polimerização. A formação de radicais é provavelmente iniciada com o oxigénio 
molecular, o qual apresenta por si só uma natureza radicalar [23]. 
Óxidos metálicos, nomeadamente PbO2, SnO2, RuO2, Ni0.3Co2.7O4 e Co3O4 são 
referidos como ânodos para a oxidação do fenol em meio ácido [24-29]. Nos ânodos com base 
no óxido Co3O4, conhecidos como eléctrodos activos, as reacções de oxidação ocorrem 
através de estados de oxidação superiores dos centros metálicos superficiais, provocando a 
oxidação parcial dos compostos orgânicos. De acordo com o mecanismo proposto por 
Comninellis [19], os catiões metálicos na estrutura do óxido podem atingir estados de 
oxidação superiores sob polarização anódica, ocorrendo a estabilização dos radicais •OH 
adsorvidos, o que favorece a reacção de libertação do oxigénio em detrimento da reacção de 
incineração electroquímica. Por outro lado, este processo pode ser benéfico, uma vez que as 
bolhas de oxigénio inibem a formação de filmes evitando o bloqueio da superfície do 
eléctrodo [30]. A eficiência e a selectividade do processo dependem de muitos factores, em 
particular da composição química e da estrutura do material de eléctrodo. Foram publicados 
estudos recentes sobre a utilização de eléctrodos de Co3O4 nanoestruturado para a oxidação do 
fenol. O processo dá-se por transferência electrónica directa não-especificada a baixos 
potenciais e por oxidação mediada pelo Co (IV) a potenciais mais elevados. A electro-
oxidação do fenol parece ser acompanhada por uma forte inibição do eléctrodo, 
provalvelmente devido à formação de um filme polimérico isolante [28]. Por outro lado, 
estudos da oxidação catalítica do fenol utilizando óxidos de cobalto modificados com Fe 
mostraram que o sistema óxido Co–Fe é um catalisador promissor [31]. 
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2.4. Parte experimental 
 
2.4.1. Preparação dos eléctrodos 
 
Foram preparados eléctrodos do sistema Fe-Co3O4 (0, 5 e 10% em Fe) em suportes de 
aço inoxidável AlSl (Goodfellow), de dimensões 1x2x0,1 cm, por decomposição térmica de 
soluções aquosas de nitratos. 
Os suportes foram tratados com papel de lixa, desengordurados em acetona (Merck) 
num banho ultrasónico, lavados com ácido nítrico diluído (Merck) e finalmente com água 
obtida de um sistema Millipore. 
 Os depósitos de óxido foram obtidos pela dispersão de pequenas gotas das soluções de 
nitratos nos suportes, seguida da evaporação do solvente num forno a 60 ºC. Este 
procedimento foi repetido até que os suportes estivessem completamente cobertos. Os 
conjuntos foram aquecidos ao ar a 400 ºC durante duas horas, para completar a decomposição 
dos nitratos. Foram utilizadas na preparação dos eléctrodos soluções aquosas de concentração 
0,1 M de Co(NO3)2.6H2O e Fe(NO3)3.9H2O (Merck pró analysis) misturadas em quantidades 
estequiométricas, de acordo com a composição nominal desejada. Foi preparado um conjunto 
de três eléctrodos para cada composição. O contacto dos eléctrodos foi feito através de uma 
pinça crocodilo numa tira de metal, livre de óxido. A face oposta foi coberta com um verniz 
isolante e inerte, de modo que só a face coberta com óxido, com a área de 2 cm2, estivesse em 
contacto com a solução [32-35]. Um eléctrodo de aço foi também ensaiado como ânodo. Na 
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2.4.2. Caracterização por difracção de raios X de pós 
 
Os eléctrodos foram caracterizados por difracção de raios-X, usando um difractómetro 
Philips PW 1730 equipado com monocromador de grafite e com aquisição automática de 
dados (APD Phillips v.3.6B). A indexação dos difractogramas foi realizada através dos 
ficheiros ICDD dos materiais utilizados. Todos os varrimentos foram registados entre 15 º e 
80 º 2θ  a uma velocidade de varrimento de 0,02 º s-1, usando radiação Cu Kα1 (λ = 1,5406 Å) 
como radiação incidente.  
 
 
2.4.3. Estudos electroquímicos 
 
2.4.3.1.  Preparação das soluções 
 
Reagentes utilizados: 
• Hidróxido de potássio (KOH) Merck p.a. 
• Fenol (C6H6O) Merck p.a. 
• Todos os outros reagentes utilizados para a identificação dos produtos de 
oxidação do fenol são pro analysis 
Na preparação das soluções utilizou-se água obtida de um sistema Millipore. 
 
 
2.4.3.2.  Ensaios de electrodegradação 
 
Os ensaios de electrodegradação foram realizados à temperatura ambiente numa célula 
de vidro de compartimento único (Figura 2.6). 
O eléctrodo secundário usado foi uma folha de aço e o de referência o calomelanos 
saturado (SCE) comercial 0,242 V vs. NHE. Todos os potenciais são referidos a este 
eléctrodo. 
Os ensaios electroquímicos foram realizados num VoltaLabTM 32 System 
(RadiometerTM), consistindo num DEA-I Digital Electrochemical Analyser e que compreende 
a IMT102 Electrochemical Interface e o potentiostato DEA332 33V/2A, incluindo o software 
VoltaMaster 2, cuja montagem se apresenta na Figura 2.7. 
 









Figura 2.7: Montagem experimental para os ensaios de electrodegradação do fenol, mostrando o VoltaLabTM 32 
System e a célula electroquímica utilizada. 
 
 
Na Tabela 2.2 indicam-se as condições em que foram realizadas as electrólises. Os 
valores de potencial e intensidade de corrente aplicados foram escolhidos com base nas curvas 
de polarização, na zona da corrente limite, obtidas em soluções de KOH 1 M, na ausência e na 
presença de fenol (100 mg L-1) as quais se apresentam no Anexo 2. 
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1,0 V 1, 2 e 3 100 
1,0 V 1, 2 e 3 10 
1,2 V 1, 2 e 3 10 
10 mA 1, 2 e 3 100 
5% Fe-Co3O4 
1,0 V 1, 2 e 3 100 
1,0 V 1, 2 e 3 10 
1,2 V 1, 2 e 3 10 
10 mA 1, 2 e 3 100 
10% Fe-Co3O4 
1,0 V 1, 2, 3, 24, 30, 48 e 54 100 
1,0 V 1, 2 e 3 10 
1,2 V 1, 2 e 3 10 
10 mA 1, 2 e 3 100 
Aço 
1,0 V 1, 2 e 3 100 




2.4.4. Métodos de análise das soluções 
 
2.4.4.1.  Análise por espectroscopia de UV-vis 
 
As análises das amostras das soluções aquosas foram realizadas a intervalos regulares 
(1 h). Os espectros UV-vis das soluções electrolisadas foram adquiridos com um 
espectrofotómetro Jasco V 560 de feixe duplo (Great Dunmow, UK), utilizando semi-micro-
células de quartzo (1,4 mL e 10 mm de percurso óptico) com tampa de PTFE, no intervalo de 
comprimento de onda de 250 a 500 nm. 
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2.4.4.2.  Cromatografia líquida de alta eficiência (HPLC) 
 
A remoção do fenol foi monitorizada com um cromatógrafo líquido Agilent 1100 
Series (Agilent Technologies, Alemanha) equipado com um desgaseificador de vácuo 
G1322A, bomba quaternária G1311A, injector automático G1313A, compartimento 
termostatizado para a coluna cromatográfica G1316A e detector por rede de díodos G1315A. 
A aquisição de dados e o controlo do equipamento foram efectuados com recurso ao software 
LC3D ChemStation. A coluna usada foi uma Tracer Excel 120 octadecilsilica‐A, 150 × 4,0 
mm, com um tamanho de partícula de 5 µm (Teknokroma, Espanha). A fase móvel consiste 
numa mistura de 30% (v/v) MeOH (solvente A) em água ultra-pura com pH 2,5 ajustado com 
ácido fórmico. As amostras foram analisadas a 25 ºC usando um gradiente linear de 50 min, 
na qual a composição do solvente A foi progressivamente aumentada para 80% (1 mL min-1). 
A injecção do volume foi de 20 µL com uma ‘draw speed’ de 200 µL min-1. O detector foi 
mantido a 287 nm. A identificação do fenol foi realizada pela comparação dos parâmetros de 
retenção e para os cálculos de recuperação, a área dos picos obtidas em cada ensaio foi 
comparada com a área dos picos dos controlos padrão. 
 
 
2.4.4.3.  Determinação da Carência Química em Oxigénio (CQO) 
 
O método utilizado para a determinação da Carência Química em Oxigénio (CQO) foi 
o descrito no Standard Methods For the Examination of Water and Wastewater (19th Edition, 
APHA, Washington, DC., 1995) e que se baseia na oxidação da matéria orgânica por 
dicromato de potássio em meio fortemente ácido (H2SO4) e em refluxo fechado durante 2 h a 
150 ºC. Esta reacção ocorre na presença de sulfato de prata como catalisador, que foi 
adicionado à solução concentrada de H2SO4, para garantir a oxidação dos álcoois e ácidos de 
cadeia longa. De forma a eliminar interferências devido à oxidação de iões cloreto (quando 
presentes na solução) usou-se sulfato de mercúrio que foi adicionado à solução de digestão de 
dicromato. O dicromato em excesso foi, posteriormente, quantificado por titulação com 
sulfato ferroso amoniacal na presença de indicador redox, a ferroína. O aquecimento em 
refluxo fechado foi efectuado num digestor ‘COD reactor- Hatch’. 
Para o fenol, o processo pode ser descrito pela equação 2.1: 
3 + 14
 + 112 → 	18 + 65 + 28
                      (eq. 2.1) 
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O CQO pode ser calculado através da equação 2.2: 
 	(	) =  × ! × 32		"#                                                          (eq. 2.2) 
Onde c é a concentração do composto oxidável em solução (mg L-1), M a massa molecular do 
composto oxidável (g mol-1) e nO2 a proporção do nº de moles de oxigénio por nº de moles do 
composto oxidável na reacção de combustão para dar CO2 e H2O, vindo o resultado final em 
mg L-1. Considerando a reacção de combustão do fenol (eq. 2.3), 
  + 7 → 	6 + 3                                                                          (eq 2.3) 
para uma solução de concentração 100 mg L-1, teremos, por aplicação da eq. 2.2: 
  = %%	&'	()*+,	'	&-.)* × 7 × 32		"# = 238,3		 
As reacções de combustão das restantes moléculas consideradas encontram-se no 
Anexo 3. Valores de CQO obtidos para possíveis produtos de oxidação do fenol são 
apresentados na Tabela 2.3 e no Anexo 4, multiplicados por um factor estequiométrico (f.e.) 
de modo a ter em conta a massa de produto de oxidação obtida por mole de fenol. 
     0. 2. = !3.4 56789                                                                                   (eq. 2.4) 
Na equação 2.4, nf.e. é o nº de moles de composto oxidável produzidas por mole de fenol. 
 
 
2.4.4.4.  Determinação do Carbono Orgânico Total (COT) 
 
No presente trabalho, para a determinação do COT recorreu-se a um analisador COT 
Shimatzu modelo TOC-VCPH/CPN. Os compostos orgânicos foram oxidados em fluxo de ar 
puro numa câmara de combustão a 680 ºC, contendo um catalisador de partículas de Pt 
adsorvidas em Al2O3. A água é vaporizada e o carbono da amostra oxidado a CO2, sendo 
quantificado por meio de um detector de gás de infravermelho não dispersivo. O valor de 
carbono total obtido, que neste estudo é igual ao COT, é uma média de três medições e é dado 
directamente em mg L-1. A calibração foi efectuada com soluções padrão de hidrogenoftalato 
de potássio.  
  O valor de COT pode ser calculado a partir da concentração da solução, através da 
equação 2.5: 
:	(	) = ;<×	'	&-.)* × =                                                                     (eq. 2.5) 
Capítulo 2 – Oxidação do fenol 
37 
 
Onde nC é o nº de moles de átomos de C por nº de moles do composto oxidável, M a massa 
molecular do composto oxidável (g mol-1) e c a concentração do composto oxidável em 
solução (mg L-1). Para uma solução de fenol 100 mg L-1: 
: = ×	'	&-.)*+,	'	&-.)* × 100		 = 76,60		  
Na Tabela 2.3 encontram-se valores de CQO, COT e razão CQO/COT, corrigidos 
estequiométricamente, para possíveis produtos de oxidação do fenol. 
 
Tabela 2.3: Valores de CQO e COT corrigidos estequiométricamente para várias espécies, considerando uma 
solução inicial de fenol 100 mg L-1. 
 
Espécie CQO / mg L-1 COT / mg L-1 CQO/COT 
Fenol 238,30 76,60 3,11 
HQ e COH 221,28 76,60 2,89 
BQ 204,26 76,60 2,67 
HBQ 187,23 76,60 2,44 
Ác. Acético 204,26 76,60 2,67 
Ác. Oxálico 51,06 76,60 0,67 
Ác. Malónico 136,17 76,60 1,78 
Ác. Maleico = Ác. Fumárico 153,19 76,60 2,00 
Ác. Succinico 178,72 76,60 2,33 
Ác. Acrilico  204,26 76,60 2,67 
Ác. Propiónico  238,30 76,60 3,11 
Ác. Fórmico 102,13 76,60 1,33 
Ác. Mucónico 187,23 76,60 2,44 
Pol. Fenol 1 229,79 76,60 3,00 
Pol. Fenol 2 e 3 238,30 76,60 3,11 
Pol. Fenol 4 229,79 76,60 3,00 
Pol. Fenol 5 225,53 76,60 2,94 
Pol. Fenol 6 232,62 76,60 3,04 
Pol. BQ. 187,23 76,60 2,44 
Monómero fenol 229,79 76,60 3,00 
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2.5. Análise e discussão dos resultados 
 
2.5.1. Ensaios preliminares 
 
Ensaios preliminares para a degradação do fenol foram realizados pela aplicação de 
corrente ou potencial constante. Efectuaram-se estudos ao longo do tempo, utilizando como 
materiais de eléctrodo Fe-Co3O4 com diferentes % de Fe e aplicando uma intensidade de 
corrente I=10 mA ou um valor de potencial E=1,0 V vs. SCE. Na Figura 2.8 apresentam-se 




Figura 2.8: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após 3 horas de electrólise utilizando como 
eléctrodos Fe-Co3O4 com diferentes % de Fe: a) E = 1,0 V vs. SCE b) I = 10 mA. Concentração inicial de fenol 
100 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
Os resultados mostram alteração no espectro do fenol após a electrólise, a qual é mais 
notória quando se aplica um potencial constante. O comportamento, no entanto, é semelhante: 
há o aparecimento de uma lomba a 318 nm, um aumento de absorvância do vale a cerca de 
260 nm e um ligeiro aumento do pico mais intenso (a 287 nm). Pode ainda ser observado o 
aparecimento de uma zona de absorvância relativamente elevada entre 320 e 450 nm, onde 
existe uma pequena lomba a cerca de 400 nm, a qual é mais nítida quando se aplica potencial 
constante. O aumento da quantidade de ferro na composição do material de eléctrodo é 
acompanhado pelo aumento da absorvância, sendo mais evidente no pico a 318 nm. Estes 
resultados sugerem que a degradação é mais eficiente nestas condições, ou seja, quando se 
aplica um potencial constante. 
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2.5.2. Electrólise a potencial controlado de soluções aquosas de fenol 100 mg L-1 
em KOH 1 M 
 
2.5.2.1.  Análise das soluções por espectroscopia UV-vis 
 
A Figura 2.9 mostra a evolução dos espectros ao longo do tempo, obtidos para as 
soluções electrolisadas ao potencial de 1,0 V vs. SCE, usando como ânodos os diferentes 
materiais de eléctrodo. Durante a electrólise verificou-se que as soluções passaram de 




Figura 2.9: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após vários tempos de electrólise, realizada a E = 
1,0 V vs. SCE, com diferentes materiais de eléctrodo: a) Co3O4-0%Fe, b) Co3O4-5%Fe, c) Co3O4-10%Fe e d) 
aço. Concentração inicial de fenol 100 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
O comportamento observado é semelhante para todos os materiais do tipo óxido (a, b, 
c). Os espectros das soluções electrolisadas mostram um aumento generalizado da 
absorvância, e esse aumento é progressivo e acompanha o tempo de electrólise. Verifica-se 
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que com o aumento do tempo de electrólise: o vale a cerca de 260 nm aumenta 
substancialmente e progressivamente; o pico principal a 287 nm aumenta ligeira e 
progressivamente; ocorre o desenvolvimento de uma lomba a 318 nm e a sua intensidade 
aumenta; para valores de cdo superiores a 320 nm existe um aumento de absorvância em 
relação ao espectro inicial, acompanhada pelo desenvolvimento de uma pequena lomba a 
cerca de 400 nm.  
Por outro lado, nos espectros das soluções degradadas com o eléctrodo de aço (d) 
ocorre: um ligeiro aumento da absorvância no vale a 260 nm; para valores de cdo acima de 
350 nm a absorvância é praticamente nula; desenvolvimento da lomba a 318 nm com o tempo 
de electrólise, apesar de menos intensa; diminuição progressiva, apesar de ligeira, do pico 
principal, a 287 nm. 
Na Figura 2.10 podemos comparar os espectros UV-vis obtidos com os diferentes 
materiais de eléctrodo após 3 h de electrólise. 
 
 
Figura 2.10: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após 3h de electrólise, realizada a E=1,0 V vs. 
SCE, com diferentes materiais de eléctrodo. Concentração inicial de fenol 100 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
Estes resultados sugerem um mecanismo de oxidação idêntico para os diferentes 
materiais de eléctrodo, mostrando que as alterações nos espectros das soluções electrolisadas 
com os eléctrodos de aço/óxido são superiores às do eléctrodo de aço. A quantidade de ferro 
presente no óxido afecta igualmente a reacção, havendo um aumento do desempenho dos 
eléctrodos com o aumento da percentagem em ferro, traduzido pelo aparecimento da lomba a 
318 nm, que poderá ser resultado da oxidação do fenol. Resultados semelhantes foram obtidos 
para a oxidação do fenol com óxidos de Co-Fe [31]. O aumento do desempenho com o teor 
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em ferro pode ser justificado pela formação do ião ferrato (VI), o qual pode actuar como 
oxidante [34, 36]. 
 Apresenta-se na Figura 2.11 a) a razão das absorvâncias medidas a diferentes tempos 
de electrólise (Abs) e inicial (Abs0) para o pico principal a 287 nm. Na Figura 2.11 b) 
apresenta-se a razão das absorvâncias medidas a diferentes tempos de electrólise (Abs) e ao 
fim de 3 horas (Abs3h) para a lomba centrada a 318 nm. 
 
 
Figura 2.11: Variação relativa da absorvância com o tempo de electrólise, realizada a E = 1,0 V vs. SCE, para os 
picos observados a) λ = 287 nm e b) λ = 318 nm, para as soluções de fenol de concentração inicial 100 mg L-1 em 
KOH 1 M, utilizando os vários materiais de eléctrodo. 
 
Observa-se para o pico a 287 nm, uma tendência de ligeiro aumento da razão das 
absorvâncias com o tempo de electrólise para os ânodos de aço/óxido, mais evidente para o 
eléctrodo com maior teor em ferro. Esta variação aponta para a formação de novas espécies 
que absorvem na mesma região de comprimentos de onda do fenol, com coeficiente de 
absortividade molar superior, as quais poderão ser intermediários aromáticos que absorvem na 
região de cdo’s do fenol [37]. 
Por outro lado, a razão das absorvâncias medidas para a lomba centrada a 318 nm, 
apresenta um aumento progressivo e aproximadamente linear com o tempo de electrólise, 
onde é visível o comportamento praticamente idêntico para os ânodos de aço e de aço/óxido 
com 0% e 5% de ferro. Observa-se um aumento substancial, na fase inicial, para o ânodo com 
10% de ferro. Estes resultados apontam para o aumento da concentração, ao longo do tempo, 
dos produtos resultantes da degradação. 
Considerando que as espécies mais prováveis de obter como produtos da oxidação do 
fenol são resorcinol (ROH), hidroquinona (HQ), catecol (COH) e benzoquinona (BQ), como 
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referido no Capítulo 2.2, foram traçados espectros de UV-vis das respectivas soluções 
aquosas (Anexo 5) e em KOH 1 M (figura 2.12). 
 
 
Figura 2.12: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol, resorcinol, hidroquinona, catecol e benzoquinona 
(c=100 mg L-1) em KOH 1 M. 
 
A Figura 2.12 mostra que ocorre um desvio para valores de maior comprimento de 
onda para todos os compostos puros, acompanhados por um alargamento dos picos, quando 
comparados com os obtidos a pH neutro (Anexo 5). A complexidade dos espectros é devida à 
instabilidade dos subprodutos em solução alcalina, conforme referido no Capítulo 2.2. Em 
meio alcalino o pico de absorção principal é desviado de 271 nm para 287 nm devido à 
passagem do fenol a ião fenolato, pelo que a comparação dos espectros antes e após 
electrólise leva a que se possa atribuir o pico a 287 nm às espécies fenol/fenolato. Uma 
análise mais detalhada mostra que o aumento da absorvância na zona dos 287 nm pode ainda 
estar associada à presença de catecol, que apresenta máximo de absorvância a 289 nm. Por 
outro lado, o aumento da absorvância na região da lomba centrada a 318 nm pode ser 
atribuído aos sub-produtos da benzoquinona e da hidroquinona, cujos máximos de 
absorvância se situam a 318 e a 321 nm, respectivamente. De notar que a absorvância das 
espécies benzoquina e hidroquinona é significativa a 287 nm, o mesmo acontecendo para o 
catecol a 318 nm, pelo que os espectros poderão resultar da contribuição de todas estas 
espécies. O espectro do resorcinol é muito idêntico ao do fenol, pelo que embora a sua 
presença não possa ser excluída é de muito difícil comprovação. Esta conclusão está de 
acordo com o referido por outros autores [17, 21, 38]. 
Capítulo 2 – Oxidação do fenol 
43 
 
Comparando os espectros obtidos para as soluções electrolisadas (Figura 2.10) com os 
da Figura 2.12, pode concluir-se que estas espécies estão provavelmente presentes nas 
soluções electrolisadas, o que aponta para uma conversão parcial do fenol ao fim de 3 horas.  
Com base nestes resultados, fez-se o estudo da degradação das soluções de fenol 
aplicando o mesmo potencial de 1,0 V durante um período de tempo mais alargado, para o 
eléctrodo com maior teor em ferro, uma vez que é o que apresenta o melhor desempenho. Os 
espectros obtidos encontram-se na Figura 2.13. 
 
 
Figura 2.13: Espectros UV-vis obtidos para as soluções de fenol com concentração inicial de 100 mg L-1 em 
KOH 1 M, em função do tempo de electrólise realizada a E=1,0 V vs. SCE usando o eléctrodo de Co3O4-10%Fe. 
 
Como se observa na Figura 2.13, o espectro apresenta uma alteração profunda após 24 
h de electrólise, ocorrendo uma diminuição acentuada dos picos a 287 e 318 nm e um 
aumento da absorvância na zona entre 250 e 280 nm, sob a forma de uma lomba. Para tempos 
de electrólise superiores, o espectro não sofre alterações significativas observando-se apenas 
uma diminuição generalizada da absorvância, o que sugere uma conversão mais completa. 
 
 
2.5.2.2.  Análise das soluções por cromatografia líquida de alta eficiência 
 
Os resultados de UV-vis mostraram que os espectros das soluções electrolisadas 
usando os diferentes eléctrodos apresentavam variações semelhantes. Verificou-se também 
que a maior percentagem de degradação do fenol foi obtida quando se utilizou o eléctrodo 
aço/Co3O4-10%Fe e a electrólise realizada a potencial constante (1,0 V vs SCE). Com base 
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nestes resultados, seleccionaram-se estas soluções para serem analisadas por cromatografia 
líquida de elevada eficiência (HPLC). Os valores de λ escolhidos foram 287 nm, 
correspondente ao pico de máxima absorção do fenol, e 318 nm, o valor de absorção máxima 
dos prováveis produtos de oxidação. Na Figura 2.14 apresentam-se os cromatogramas das 
soluções obtidas após electrólise durante diferentes períodos de tempo. 
 
 
Figura 2.14: Cromatogramas obtidos para as soluções de fenol em KOH 1 M, antes e após electrólise a 1,0 V vs. 
SCE, a) 287 nm e b) 318 nm. 
 
Na Figura 2.14 a) (λ = 287 nm) observa-se, para todas as soluções, um conjunto de 
picos para o tempo de retenção de cerca de 2,6 minutos que aumenta de intensidade até às 3 
horas de electrólise, diminuindo drasticamente após 54 horas. Verifica-se um deslocamento 
ligeiro deste conjunto para valores superiores à medida que aumenta o tempo de electrólise. 
Um outro conjunto de picos foi registado para tempos de retenção a cerca de 11,7 minutos 
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que diminui de intensidade com o aumento do tempo de electrólise, não sendo detectado após 
54 horas de electrólise. Para os cromatogramas registados para λ = 318 nm (Figura 2.14 b), 
apenas o conjunto de picos para tempos de retenção a cerca de 2,6 minutos é observado, 
aumentando com o tempo de electrólise e diminuindo drasticamente após 54 horas. 
Com o objectivo de atribuir estes picos, e com base nos resultados de espectroscopia 
UV-vis, foram analisadas por HPLC soluções de prováveis produtos de oxidação aos mesmos 




Figura 2.15: Cromatogramas obtidos para soluções de fenol, benzoquinona, hidroquinona, catecol e resorcinol 
100 mg L-1, em KOH 1 M, a) 287 nm e b) 318 nm. 
 
Nos cromatogramas obtidos a λ = 287 nm (Figura 2.15 a), observa-se que apenas o 
fenol apresenta um conjunto de picos de retenção a cerca de 12 minutos. No intervalo de 
tempos de retenção entre 2 e 4 minutos, verifica-se a existência de um conjunto de picos para 
o fenol, e de um pico assimétrico deslocado relativamente ao do fenol para valores superiores 
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de tempo de retenção. Neste intervalo de tempos de retenção, observa-se para λ = 318 nm 
(Figura 2.15 b) um conjunto de picos com características semelhantes para todas as soluções 
analisadas. 
A comparação dos resultados apresentados nas Figuras 2.14 a) e 2.15 a), sugere que o 
conjunto de picos observados a cerca de 11,7 minutos está associado ao fenol presente na fase 
inicial da electrólise e que diminui progressivamente à medida que o tempo de electrólise 
aumenta. Esta diminuição é acompanhada do aumento da intensidade dos picos de retenção na 
zona dos 2,6 minutos, sugerindo a conversão do fenol em outras espécies, que no caso da 
solução de fenol poderá estar associado à espécie fenolato e/ou à frente de solvente.  
Após 54 horas de electrólise apenas se observa um pico de muito pequena intensidade 
na zona dos 2,6 minutos, sugerindo o desaparecimento praticamente completo do fenol com a 
formação de ácidos carboxílicos e/ou a sua mineralização, o que está de acordo com os 
resultados dos espectros UV-vis. 
A variação da área dos dois picos principais, normalizada para a área inicial, com o 
tempo de electrólise, é apresentada na Figura 2.16. 
 
 
Figura 2.16: Variação da área relativa dos picos de retenção HPLC, obtidos a 287 nm, com o tempo de 
electrólise. 
 
Estes resultados mostram que existe uma redução de 30% do pico principal do fenol 
(t=11,7 minutos) após 3 horas de electrólise. Já para o pico a 2,6 minutos, observa-se um 
aumento proporcional com o tempo de electrólise. Este aumento poderá ser atribuído à 
formação de espécies intermediárias com maior absortividade molar. 
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A cinética da degradação do fenol foi estudada, admitindo que segue uma cinética de 
1ª ordem [ ] [ ] kteAA −=  0 . Foi realizado um ajuste exponencial da área relativa do pico a 11,7 
minutos em função do tempo de electrólise, o qual se apresenta na Figura 2.17. 
 
 
Figura 2.17: Representação da área relativa do pico a 11,7 minutos, obtido a 287 nm, com o tempo de electrólise. 
 
Como se pode observar, o ajuste é excelente, o que sugere que a degradação do fenol 
segue uma cinética de 1ª ordem, com uma constante de velocidade de 0,1185 h-1, sendo o 
tempo necessário para converter todo o fenol da mesma ordem do observado 
experimentalmente. 
Os resultados obtidos por UV-vis e HPLC indicam a possibilidade da existência de 
catecol, hidroquinona, benzoquinona ou as suas formas básicas como subprodutos após 3 h de 
electrólise. Esta conclusão está em acordo com o mecanismo de degradação do fenol proposto 
por Panizza e colaboradores [17], diferindo no entanto do sugerido por Tahar e Savall [38] 
que não confirmam a presença de benzoquinona em meio alcalino. Contudo, tendo em 
atenção que a reacção de libertação do oxigénio ocorre simultaneamente com a oxidação do 
fenol, é possível a conversão da hidroquinona em benzoquinona [21]. 
 
 
2.5.2.3.  Simulações dos espectros UV-vis 
 
Com o objectivo de confirmar a formação dos subprodutos resultantes da oxidação do 
fenol, procedeu-se ao ajuste dos espectros UV-vis obtidos antes e após as electrólises, 
utilizando o software OriginPro7.5 de acordo com a metodologia usada por outros autores 
[39-41]. Partiu-se do pressuposto que as soluções obedecem à lei de Lambert-Beer, 





jtotal AA em cada comprimento de onda, ou seja, a absorvância medida será devida à 
soma de cada uma das contribuições de cada espécie nesse comprimento de onda. Nestas 
simulações, a linha de base foi definida como zero, os picos como funções gaussianas e um 
intervalo de confiança de 95% (ver Anexo 7.1). 
 
Ajuste dos espectros UV-vis de possíveis subprodutos da oxidação do fenol 
 
Os resultados UV-vis apontaram no sentido de que a hidroquinona e a benzoquinona 
eram fortes candidatas a produtos de oxidação do fenol em meio alcalino. Assim, foi feito o 
ajuste dos espectros experimentais destas espécies e outras utilizando o programa OriginPro. 
Os valores de c.d.o. utilizados nas simulações apresentam-se na Tabela 2.4 e os resultados das 
simulações na Figura 2.18. 
 
Tabela 2.4: Comprimentos de onda usados nas simulações para os espectros UV-vis do fenol e das diferentes 
espécies consideradas como produtos de degradação. 
 
c.d.o. 
Produto λ1 λ2 λ3 λ4 λ5 r 
Fenol 235 287 --- --- --- 0,9962 
Benzoquinona 256 318 380 440 498 0,9992 
Hidroquinona 245 321 375 412 478 0,9990 
Resorcinol 213 290 --- --- --- 0,9963 
Catecol 252 289 318 364 --- 0,9996 
 
 
Os resultados mostram um ajuste muito bom em todos os casos. O espectro do fenol 
em meio alcalino apresenta dois picos para valores de comprimentos de onda 235 e 287 nm, 
devido à formação do anião fenolato (Figura 2.3), pelo que estes picos foram utilizados nas 
simulações (cor verde), conforme pode ser observado na Figura 2.18 a). Observa-se um 
ligeiro desvio dos valores simulados (vermelho) em relação aos valores experimentais (bolas 
cinzentas) para o espectro do fenol. Podemos considerar adquado o ajuste utilizando apenas 
os dois picos (linhas a verde) característicos do anião fenolato, uma vez que o coeficiente de 
correlação obtido é 0,9962. No Anexo 7.2 pode ser consultado o resultado detalhado desta 
simulação. 
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De modo semelhante ao fenol, vemos que o resorcinol (Figura 2.18 b)) apenas precisa 
de dois picos a 213 e a 290 nm para se obter um bom ajuste (0,9963), sendo o espectro 
simulado práticamente igual ao do fenol. Para as outras espécies são necessários vários picos 
para se conseguir um bom ajuste, sugerindo uma elevada complexidade da constituição da 
solução em meio alcalino, o que vem ao encontro dos resultados mencionados atrás. Para o 
catecol apenas com quatro picos se obtém um bom ajuste (0,9996), sendo um dos picos muito 
próximo do pico do fenol a 287 nm. 
 
 
Figura 2.18: Simulações dos espectros UV-vis para soluções 100 mg L-1 de a) fenol, b) benzoquinona, c) 
hidroquinona, d) resorcinol e e) catecol, em KOH 1 M. 
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Para as quinonas os picos utilizados não se encontram sobrepostos com os do fenolato 
e, um pico significativo a 318 nm, sugere a formação de uma ou ambas as quinonas após a 
electrólise. Picos a menores c.d.o.’s foram utilizados para corrigir a absorvância de fundo. 
 
Simulação dos espectros UV-vis para soluções electrolisadas durante 3 h, assumindo 
como subprodutos BQ, HQ e BQ+HQ 
 
Os ajustes realizados para soluções de fenol obtidas após 3 h de electrólise a 1,0 V vs. 
SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-10%Fe são apresentados na Figura 2.19. Os principais 






Figura 2.19: Ajuste dos espectros UV-vis para soluções obtidas após 3 h de electrólise a 1,0 V vs. SCE com o 
eléctrodo aço/ Co3O4-10%Fe, supondo a formação de a) benzoquinona, b) hidroquinona e c) 
benzoquinona+hidroquinona. Concentração inicial de fenol 100 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
Os resultados mostram um bom ajuste quando se admite apenas a benzoquinona como 
produto da oxidação (0,9983). Considerando a hidroquinona (0,9965) ou conjuntamente a 
benzoquinona e a hidroquinona como produtos da oxidação (0,9992) observa-se um 
comportamento anómalo (absorvâncias negativas). 
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É referido na literatura que a benzoquinona reage com radicais hidroxilo em meio 
alcalino, originando produtos de condensação poliméricos conhecidos por ácidos húmicos. As 
espécies intermediárias deste processo são o anião 2-hidroxi-1,4-benzoquinona e a hidroxi-p-
benzosemiquinona (ou anião radical 2,4-dihidroxifenoxilo). Os valores de c.d.o. para estas 
espécies encontrados na literatura estão registados na Tabela 2.5, onde também se encontram 
os valores para a 2-hidroxi-1,4-benzoquinona e para o anião radical p-benzoquinona [39-43]. 
Na mesma tabela estão indicados também os valores de c.d.o. utilizados nas simulações 
apresentadas na Figura 2.18. 
 
Tabela 2.5: Valores de comprimento de onda usados nas simulações (λsim) e os encontrados na literatura para as 
diferentes espécies consideradas (λi). 
 
λsim/nm Nome Espécie λi/nm Ref. 
259 e 378 2-hidroxi-1,4-benzoquinona 
 
256 e 380 42, 43 
317 e 440 Anião radical p-benzoquinona 
 
320 e 410 
318 e 430 
320 e 440 
39-41 
440 Anião radical 2,4-dihidroxifenoxilo 
 
430 42 














Capítulo 2 – Oxidação do fenol 
52 
 
Com base nestes resultados, pode admitir-se a benzoquinona como principal produto 
da electrólise ao fim de 3 h, não podendo ser excluída a presença do fenol bem como a 
formação de outros sub-produtos. 
Estudos da oxidação do fenol com o reagente de Fenton em meio ácido revelaram a 
presença de p-benzoquinona e de outros compostos, responsáveis pela cor castanho-escura da 
solução durante a fase inicial do processo de oxidação. A solução passou depois a amarelo 
claro, provavelmente devido à formação de oxalato de ferro [15]. Estes resultados estão de 
acordo com o observado experimentalmente neste trabalho, uma vez que também foi 
observada uma mudança de cor da solução de fenol (incolor), passando para castanho-escuro 
na fase inicial de electrólise (primeiras 3 h), seguida de uma perda gradual da cor (até às 54 
h), o que leva a supor que a oxidação do fenol nas condições utilizadas leva à formação de 
quinonas ou dos seus produtos. 
 
Simulação dos espectros UV-vis para soluções electrolisadas durante 3 h, assumindo 
combinações dos subprodutos BQ, HQ, ROH, COH 
 
Realizaram-se novas simulações para as soluções obtidas após 3 h de electrólise a 1,0 
V vs SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-10%Fe, supondo a existência de fenol (POH) e a 
formação de: a) benzoquinona, b) hidroquinona, c) resorcinol, d) catecol, e) 
benzoquinona+hidroquinona e f) g) e h) benzoquinona+hidroquinona+resorcinol+catecol, 
como produtos da oxidação. Os resultados apresentam-se na Figura 2.20. 
Na Tabela 2.6 apresentam-se os conjuntos de cdo’s utilizados nas diversas simulações, 
bem como os coeficientes de correlação obtidos. Nalguns casos, devido à proximidade de 
picos e/ou ao melhoramento do ajuste, foi necessário proceder a algumas alterações em 
relação aos valores apresentados na Tabela 2.5. Podemos concluir que os ajustes são muitos 
bons, excepto para o caso c) onde se considera a presença de fenol e resorcinol. Tal deve-se 
ao facto de o resorcinol apresentar em meio alcalino um espectro UV-vis semelhante ao do 
fenol, com picos a 287 e 290 nm, respectivamente, não existindo qualquer pico a 318 nm. 
Deste modo, o resorcinol não poderá ser considerado como sub-produto da oxidação do fenol. 





Figura 2.20: Ajuste dos espectros UV-vis para soluções obtidas após 3 h de electrólise a 1,0 V vs SCE com o 
eléctrodo aço/Co3O4-10%Fe, supondo a presença de: a) POH+BQ, b) POH+HQ, c) POH+ROH, d) POH+COH, 
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Tabela 2.6: Valores de comprimentos de onda usados nas simulações para os espectros UV-vis para soluções 
obtidas após 3 h de electrólise a 1,0 V vs SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-10%Fe. Concentração inicial de fenol 
100 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
 
Tendo em conta estes resultados, realizaram-se simulações para os espectros obtidos 
após 1 e 2 horas de electrólise nas mesmas condições, cujos resultados podem ser consultados 
nos Anexos 7.3 e 7.4. Na Tabela 2.7 apresentam-se os coeficientes de correlação obtidos para 
os tempos de 1, 2 e 3 h de electrólise, desprezando as simulações c) e g), a primeira pelo mau 
ajuste e a segunda por necessitar de mais picos do que as simulações f) e h). 
 
Tabela 2.7: Coeficientes de correlação obtidos para os espectros simulados de UV-vis das soluções obtidas após 
electrólise a 1,0 V vs SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-10%Fe. Concentração inicial de fenol 100 mg L-1 em 
















0 0,9962 0,9962 0,9962 0,9962 0,9962 0,9962 
1 0,9986 0,9985 0,9988 0,9996 0,9989 0,9988 
2 0,9987 0,9991 0,9987 0,9997 0,9988 0,9975 
3 0,9988 0,9988 0,9981 0,9994 0,9990 0,9990 
 
Espectro λ1 λ2 λ3 λ4 λ5 λ6 λ7 λ8 λ9 λ10 λ11 λ12 r 
POH+BQ (a) 235 256 287 318 380 440 498 --- --- --- --- --- 0,9988 
POH+HQ (b) 235 245 287 321 375 412 478 --- --- --- --- --- 0,9988 
POH+ROH (c) 213 235 287 290 --- --- --- --- --- --- --- --- 0,8942 
POH+COH (d) 235 252 287 318 364 --- --- --- --- --- --- --- 0,9981 
POH+BQ+HQ (e) 235 245 252 287 317 322 374 382 412 440 478 498 0,9995 
POH+BQ+HQ+COH (f) 235 250 287 319 375 440 --- --- --- --- --- --- 0,9990 
POH+BQ+HQ+COH (g) 235 250 287 318 364 380 440 --- --- --- --- --- 0,9983 
POH+BQ+HQ+COH (h) 235 250 287 318 370 440 --- --- --- --- --- --- 0,9990 
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Os ajustes são bastante bons em todos os casos e o aumento do número de picos não se 
traduz necessariamente num melhoramento dos ajustes. Tendo em conta os coeficientes de 
correlação e o menor número de picos considerado na simulação, o ajuste (h) que envolve o 
ião fenolato e produtos derivados da benzoquinona, hidroquinona e catecol, foi considerado o 
representativo da degradação do fenol nestas condições. Uma vez que a benzoquinona é 
instável a valores de pH mais elevados, também podem estar presentes os seus produtos de 
decomposição [43, 44]. Esta escolha colide parcialmente com o obtido por outros autores, os 
quais observaram que a pH superior a 9,89 os produtos principais da degradação do fenol 
eram o catecol e a hidroquinona, bem como a possibilidade de formação de polímeros 
solúveis [38]. 
No seguimento deste estudo, realizaram-se simulações para as soluções electrolisadas 
com os outros materiais de eléctrodo, considerando os 6 picos utilizados na simulação h (235, 
250, 287, 318, 370 e 440 nm), cujos resultados se apresentam na Tabela 2.8 e no Anexo 7.5. 
 
Tabela 2.8: Coeficientes de correlação obtidos das simulações para os espectros UV-vis para soluções obtidas 
após electrólise a 1,0 V vs. SCE com os vários materiais de eléctrodo. Concentração inicial de fenol 100 mg L-1 





Co3O4-0%Fe Co3O4-5%Fe Co3O4-10%Fe Aço 
0 0,9962 0,9962 0,9962 0,9962 
1 0,9991 0,9989 0,9988 0,9990 
2 0,9978 0,9986 0,9975 0,9990 
3 0,9992 0,9989 0,9990 0,9990 
 
Estes resultados mostram que os ajustes são muito satisfatórios, o que confirma a 
presença das espécies indicadas na Tabela 2.5. 
Apresenta-se na Figura 2.21 a) a razão das absorvâncias simuladas (Abssim) e inicial 
(Abs0) para o pico principal a 287 nm a diferentes tempos de electrólise e na Figura 2.21 b) a 
razão das absorvâncias simuladas (Abssim) e ao fim de 3 horas (Abs3h) para a lomba centrada a 
318 nm, a diferentes tempos de electrólise. 




Figura 2.21: Variação relativa da absorvância simulada com o tempo de electrólise, realizada a E = 1,0 V vs. 
SCE, para os picos a) λ = 287 nm e b) λ = 318 nm, para soluções de fenol com concentração inicial 100 mg L-1 
em KOH 1 M, utilizando os vários materiais de eléctrodo. 
 
Observa-se, para o pico a 287 nm, uma tendência de descida da razão das absorvâncias 
com o tempo de electrólise para todos os eléctrodos, ao contrário do observado 
experimentalmente (Figura 2.11 a), o que mostra que o aumento da absorvância experimental 
é devido à formação de produtos da degradação do fenol que absorvem na mesma região de 
c.d.o.’s do fenol, como foi sugerido anteriormente (página 41). Para a lomba centrada a 318 
nm o comportamento é muito próximo do observado experimentalmente (Figura 2.11 b), com 
um aumento progressivo da razão das absorvâncias com o tempo de electrólise, sendo 
praticamente idêntico para os ânodos de aço/óxido com 5% e 10% de ferro. No caso do ânodo 
aço/óxido com 0% de ferro observa-se um comportamento irregular. 
Para as electrólises realizadas com o eléctrodo aço/Co3O4-10%Fe, durante tempos 
mais longos, foram realizadas as simulações para os espectros, cujos resultados se encontram 
no Anexo 7.6. 
Uma comparação global entre os resultados experimentais (HPLC e UV-vis) e 
simulados para o pico com λ = 287 nm apresenta-se na Figura 2.22. Como se pode observar, o 
ajuste é excelente não só para os resultados HPLC, como já tinha sido observado na Figura 
2.17, com uma constante de velocidade de 0,1185 h-1, mas também para os resultados das 
simulações dos espectros UV-vis, com uma constante de velocidade de 0,0870 h-1. Estes 
resultados sugerem que a degradação do fenol segue de facto uma cinética de 1ª ordem, sendo 
o tempo necessário para converter todo o fenol da mesma ordem do observado 
experimentalmente, 54 h. 
 




Figura 2.22: Comparação entre os resultados experimentais (HPLC e UV-vis) e simulados (UV-vis), para a 
electrólise de uma solução 100 mg L-1 de fenol a E = 1,0 V vs. SCE. 
 
 
2.5.2.4. Análise das soluções por Carência Química em Oxigénio (CQO) e por 
Carbono Orgânico Total (COT) 
 
Os resultados das análises às soluções após electrólise a 1,0 V vs SCE com o eléctrodo 
aço/Co3O4-10%Fe para a determinação das quantidades de carência química em oxigénio e 
carbono orgânico total são apresentados na Tabela 2.9. 
 
Tabela 2.9: Valores de CQO e COT obtidos antes e após electrólise a 1,0 V vs SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-
10%Fe. Solução de fenol 10 mg L-1 e neutralizada com solução aquosa H2SO4 5,56x10-2 M. 
 
Tempo de electrólise / h CQO / mg L-1 COT/ mg L-1 CQO/COT 
0 20,3 11,5 1,77 
3 14,9 8,7 1,71 
54 68,0 105,8 0,64 
 
Os valores obtidos para a solução inicial são ligeiramente diferentes dos esperados 
para uma solução 10 mg L-1 em fenol (23,83 mg L-1 para o CQO e 7,66 mg L-1 para o COT, 
conforme Anexo 4). Observa-se em ambos uma diminuição de cerca de 25% após 3 h de 
electrólise, ocorrendo um aumento muito significativo após 54 h. Vemos ainda que a razão 
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CQO/COT se mantém próxima do valor inicial após 3 h de electrólise, mas diminui 
significativamente (cerca de 64%) após 54 h. 
Podemos justificar este comportamento do seguinte modo: numa fase inicial, formam-
se espécies derivadas do fenol com maior teor em oxigénio, as quinonas, pelo que o valor de 
CQO diminui, de acordo com a Tabela 2.3. Na fase seguinte, podem ocorrer reacções de 
polimerização e condensação e/ou reacções de abertura do anel aromático, originando ácidos 
carboxílicos alifáticos, diminuindo ainda mais o valor de CQO. Poderá ainda ocorrer a 
mineralização de parte da matéria orgânica, o que justificaria igualmente a diminuição do 
valor do COT após 3 h de electrólise. No entanto, a formação de polímeros insolúveis 
também poderá justificar este comportamento, uma vez que podem ficar depositados sobre os 
eléctrodos ou na base da célula electroquímica. O aumento de CQO após 54 h de electrólise 
poderá ser justificado pela formação de polímeros e outros produtos de condensação não 
identificados. Estas considerações estão de acordo com o observado nos espectros UV-vis e 
poderão justificar a forma dos espectros obtidos após 54 h de electrólise. 
Se o aumento de CQO após 54 h de electrólise poderá ser justificado pela formação de 
polímeros e produtos de condensação, o aumento tão significativo do COT poderá ter outra 
explicação. Não ocorrendo mineralização, o valor de COT deveria permanecer constante, e o 
seu aumento não poderia ser justificado pelo aumento correspondente do CQO, uma vez que 
o número de átomos de carbono proveniente do fenol é sempre o mesmo. Uma explicação 
para este facto poderá estar relacionada com o pH da solução, uma vez que a pH 14 a 
solubilidade do dióxido de carbono aumenta significativamente, uma vez que o seu equilíbrio 
se encontra deslocado no sentido da formação de ião carbonato. 
     + 	 ⇆  +  ⇆  + 2                                                 (eq. 2.6) 
Se dividirmos a equação 2.3 pela equação 2.5, ou seja, CQO/COT, vemos que se 
transforma em 2,67nO2 para um nC constante. Se a electrólise promover a formação de 
polímeros e produtos de condensação, então o nO2 deverá aumentar, aumentando desta forma 
a razão CQO/COT e não o contrário como observado experimentalmente. De notar que após 
54 h de electrólise esta razão se aproxima do valor para o ácido oxálico. 
Se considerarmos que as simulações UV-vis apontam para uma redução de 22,2% do 
teor em fenol após 3 h de electrólise, a conversão do fenol em BQ deveria conduzir ao valor 
de CQO 18,54 mg L-1 para o fenol e 4,53 mg L-1 para a BQ, o que resultaria no valor total de 
23,07 mg L-1, bastante superior ao medido experimentalmente (14,9 mg L-1). Tal poderá ser 
justificado pelos mesmos motivos atrás referidos. 
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O COT também foi medido sem efectuar qualquer diluição, tendo-se obtido os valores 
de 70 mg L-1 e 148 mg L-1 antes e após 3 h de electrólise respectivamente, o que sugere a 
dissolução de dióxido de carbono na solução. 
 
 
2.5.2.5. Efeito da concentração em fenol 
 
Análise das soluções por espectroscopia UV-vis 
 
Foram realizadas novas electrólises em meio alcalino, utilizando uma menor 






Figura 2.23: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após vários tempos de electrólise, realizada a 
E=1,0 V, com diferentes materiais de eléctrodo: a) Co3O4-0%Fe, b) Co3O4-5%Fe, c) Co3O4-10%Fe e d) aço. 
Concentração inicial de fenol 10 mg L-1 em KOH 1 M. 
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Todos os espectros revelam alterações profundas em relação ao espectro da solução 
inicial, com um aumento generalizado e progressivo da absorvância em todo o intervalo de 
c.d.o.’s com o tempo de electrólise. À semelhança do observado com as soluções com 
concentração inicial em fenol de 100 mg L-1, ocorre um aumento (mais intenso neste caso) do 
vale a 260 nm e do pico a 287 nm com o tempo de electrólise. Ao contrário do observado com 
a solução de maior concentração, o aumento do pico a 318 nm é muito significativo, passando 
nalguns casos a ser o pico mais intenso, e a lomba a 370 nm torna-se muito mais nítida. Tais 
resultados sugerem uma maior degradação do fenol quando se utiliza a menor concentração, 
tornando assim o processo mais eficiente. 
Para melhor comparar o desempenho dos diferentes materiais de eléctrodo, 
apresentam-se na Figura 2.24 os espectros obtidos após 3 horas de electrólise. 
 
  
Figura 2.24: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após 3 h de electrólise, realizada a E=1,0 V vs. 
SCE, com diferentes materiais de eléctrodo. Concentração inicial de fenol 10 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
Verifica-se que o aço tem um comportamento idêntico aos dos eléctrodos de óxido 
com 0% e 5% em ferro. O eléctrodo com 10% de ferro é o que exibe menores valores de 
absorvância. O aspecto geral do espectro sugere a formação das mesmas espécies, com os 
diferentes materiais de eléctrodo, o que aponta para um mecanismo de reacção semelhante. 
Apresenta-se na Figura 2.25 a) a razão das absorvâncias medidas (Abs) e inicial (Abs0) 
para o pico principal a 287 nm a diferentes tempos de electrólise. Na Figura 2.25 b) apresenta-
se a razão das absorvâncias medidas (Abs) e ao fim de 3 horas (Abs3h) para a lomba centrada 
a 318 nm, a diferentes tempos de electrólise. 




Figura 2.25: Variação relativa da absorvância com o tempo de electrólise, realizada a E = 1,0 V vs. SCE, para os 
picos observados a: a) λ = 287 nm e b) λ = 318 nm, para as soluções de fenol com concentração inicial 10 mg L-1 
em KOH 1 M, utilizando os vários materiais de eléctrodo. 
 
Quando comparamos o desempenho dos materiais de eléctrodo, verifica-se que a 
diferença entre o desempenho do aço e dos outros materiais não é tão significativa como o 
observado com a solução com concentração inicial em fenol de 100 mg L-1. Podemos ainda 
concluir (Figura 2.25) que ao fim de 3 h o eléctrodo com melhor desempenho é o Co3O4-
10%Fe. Os resultados sugerem que a introdução de ferro na composição do óxido favorece a 
degradação do fenol. 
 
Simulação dos espectros UV-vis 
 
Na Figura 2.26 apresentam-se os gráficos das simulações das soluções obtidas após 
electrólise, considerando os 6 picos utilizados na simulação h (Tabela 2.6), para o eléctrodo 
de Co3O4 com 0% em ferro, para uma menor concentração inicial em fenol (10 mg L-1). As 
várias tentativas de ajuste mostram que os c.d.o.’s utilizados são adequados para se obter uma 
boa concordância, o que valida a utilização dos c.d.o.’s apresentados nas Tabelas 2.4 e 2.6 e 
consequentemente das espécies nelas consideradas, como seria de esperar. 
A Tabela 2.10 mostra os coeficientes de correlação obtidos para as simulações, que se 
apresentam no Anexo 7.7, para os diferentes materiais de eléctrodo. Os valores elevados dos 
coeficientes de correlação obtidos indicam que os c.d.o.’s utilizados são adequados para a 
simulação dos espectros. 
 
 




Figura 2.26: Ajuste dos espectros UV-vis para soluções obtidas após a) 0 h, b) 1 h, c) 2 h e d) 3 h de electrólise a 
1,0 V vs. SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-0%Fe. Solução com concentração inicial de fenol 10 mg L-1 em KOH 
1 M. 
 
Tabela 2.10: Coeficientes de correlação obtidos das simulações para os espectros UV-vis para soluções obtidas 
após electrólise a 1,0 V vs. SCE com os vários materiais de eléctrodo. Solução com concentração inicial de fenol 
10 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
Eléctrodo 
Tempo / h 
Co3O4-0%Fe Co3O4-5%Fe Co3O4-10%Fe Aço 
0 0,99540 0,99540 0,99540 0,99540 
1 0,99855 0,99860 0,99856 0,99923 
2 0,99807 0,99844 0,99793 0,99910 
3 0,99870 0,99875 0,99832 0,99807 
 
Apresenta-se na Figura 2.27 a razão das absorvâncias simuladas (Abssim) e inicial 
(Abs0) para o pico principal a 287 nm a diferentes tempos de electrólise (a) e a razão das 
absorvâncias simuladas (Abssim) e ao fim de 3 horas (Abs3h), para a lomba centrada a 318 nm, 
a diferentes tempos de electrólise (b).  




Figura 2.27: Variação relativa da absorvância simulada com o tempo de electrólise, realizada a E = 1,0 V vs. 
SCE, para os picos a) λ = 287 nm e b) λ = 318 nm, para as soluções de fenol com concentração inicial 10 mg L-1 
em KOH 1 M, utilizando os vários materiais de eléctrodo. 
 
Da análise da Figura 2.27 a) conclui-se que quando são utilizados os eléctrodos de 
óxido, a variação com o tempo de electrólise não é linear, observando-se uma diminuição da 
absorvância durante as duas primeiras horas, aumentando na fase final. Este comportamento é 
diferente do observado para as simulações das soluções com maior concentração em fenol. 
Na Figura 2.27 b) observa-se um aumento progressivo da absorvância com o tempo de 
electrólise. Este comportamento é semelhante ao observado para as simulações realizadas 
para as soluções com maior concentração em fenol. 
Comparando os resultados simulados com os experimentais (Figura 2.25) observam-se 
diferenças para o comportamento do pico a 287 nm e semelhanças para o pico a 318 nm. 
A comparação dos resultados simulados para as duas concentrações de fenol sugere 
mecanismos diferentes para a oxidação do mesmo. 
Terão de ser realizados testes de maior duração para verificar se de facto a degradação 
é mais rápida e se o mecanismo de oxidação é o mesmo, caso em que se espera um provável 
aumento da absorvância, devido à acumulação de espécies intermediárias com maior 
absortividade molar, seguido de uma diminuição significativa da absorvância, devido à 
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2.5.2.6. Efeito da diferença de potencial aplicada 
 
Análise das soluções por espectroscopia UV-vis 
 
Foram realizadas electrólises para soluções de concentração em fenol de 10 mg L-1, 
aplicando um potencial de 1,2 V vs. SCE e utilizando os eléctrodos de óxido. Os espectros 













Figura 2.28: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após vários tempos de electrólise, realizada a 
E=1,2 V vs. SCE, com diferentes materiais de eléctrodo: a) Co3O4-0%Fe, b) Co3O4-5%Fe e c) Co3O4-10%. 
Concentração inicial de fenol 10 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
A figura mostra que a forma de todos os espectros registados difere da observada para 
as soluções electrolisadas a E = 1,0 V vs. SCE. Para todos os casos se verifica um aumento da 
absorvância ao longo de todo o intervalo de c.d.o.’s. 
A Figura 2.29 mostra os espectros obtidos após 3 horas de electrólise, com os 
diferentes materiais de eléctrodo utilizados. 




Figura 2.29: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após 3h de electrólise, realizada a E=1,2 V vs. 
SCE, com diferentes materiais de eléctrodo. Concentração inicial de fenol 10 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
Estes resultados revelam claramente que o aumento do teor em ferro na composição 
do óxido é acompanhado por um aumento da absorvância das soluções electrolisadas. 
À semelhança do realizado anteriormente, fez-se a representação gráfica da razão das 
absorvâncias medidas (Abs) e inicial (Abs0) para o pico principal a 287 nm a diferentes 
tempos de electrólise (Figura 2.30 a) e da razão das absorvâncias medidas (Abs) e ao fim de 3 




Figura 2.30: Variação relativa da absorvância com o tempo de electrólise, realizada a E = 1,2 V vs. SCE, para os 
picos observados a) λ = 287 nm e b) λ = 318 nm, para as soluções de fenol com concentração inicial 10 mg L-1 
em KOH 1 M, utilizando os vários materiais de eléctrodo. 
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Comparando o desempenho dos vários materiais de eléctrodo verifica-se que após a 
electrólise ocorre um aumento muito significativo da absorvância a 287 nm, conforme 
apresentado na Figura 2.30 a). O aumento é aproximadamente linear com o tempo de 
electrólise e maior para o eléctrodo com 10% em ferro e menor para o eléctrodo com 5% em 
ferro. 
O comportamento a 318 nm (Figura 2.30 b) é idêntico ao observado para as soluções 
de 100 mg L-1 de fenol electrolisadas a E = 1,0 V vs. SCE, com um aumento progressivo com 
o tempo de electrólise e variações muito próximas para todos os materiais de eléctrodo. 
 
Simulação dos espectros UV-vis 
 
As simulações realizadas para os espectros UV-vis obtidos para soluções com 
concentração inicial em fenol de 10 mg L-1, electrolisadas com um ânodo de composição 
aço/Co3O4-5% Fe e a 1,2 V vs. SCE, apresentam-se na Figura 2.31. Os valores de λ 
utilizados, são os indicados na Tabela 2.6 (h). 
 
 
Figura 2.31: Ajuste dos espectros UV-vis para soluções obtidas após a) 0 h, b) 1 h, c) 2 h e d) 3 h de electrólise a 
1,2 V vs. SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-5% Fe. Solução com concentração inicial de fenol 10 mg L-1 em KOH 
1 M. 
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Da observação da figura conclui-se que os ajustes são muito bons, indicando que 
ocorre a formação dos mesmos produtos de oxidação, mantendo-se assim o mecanismo da 
reacção. 
Na Tabela 2.11 são apresentados os valores de coeficiente de correlação para os vários 
materiais de eléctrodo utilizados, cujas simulações se apresentam no Anexo 7.8. Os valores de 
coeficiente de correlação são muito elevados, o que atesta a validade deste método. 
 
Tabela 2.11: Coeficientes de correlação obtidos para as simulações dos espectros UV-vis das soluções obtidas 
após electrólise a 1,2 V vs. SCE com os vários materiais de eléctrodo. Solução com concentração inicial de fenol 
10 mg L-1 em KOH 1 M. 
 
Eléctrodo 
Tempo / h 
Co3O4-0%Fe Co3O4-5%Fe Co3O4-10%Fe 
0 0,99540 0,99540 0,99540 
1 0,99960 0,99936 0,99955 
2 0,99985 0,99968 0,99983 
3 0,99985 0,99980 0,99984 
 
  Seguindo o mesmo tipo de análise, a Figura 2.32 apresenta a variação de absorvância 
relativa, a 287 e a 318 nm. 
 
Figura 2.32: Variação relativa da absorvância simulada com o tempo de electrólise, realizada a E = 1,2 V vs. 
SCE, para os picos a) λ = 287 nm e b) λ = 318 nm, para as soluções de fenol com concentração inicial 10 mg L-1 
em KOH 1 M, utilizando os vários materiais de eléctrodo. 
 
Ao analisarmos a Figura 2.32 a), vemos um comportamento irregular para os 
eléctrodos com 0% e 10% em ferro, com um aumento inicial da absorvância a 287 nm 
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seguido de uma quebra significativa no final da electrólise. Estas variações poderão ser 
devidas à formação de espécies com menor absortividade molar. Já para o eléctrodo com 5% 
em ferro, observa-se um aumento gradual da absorvância relativa com o tempo de electrólise, 
como seria de esperar. Comparando com a Figura 2.30, vemos que o aumento de absorvância 
relativa simulada é menor, o que indica a presença de espécies com elevada absortividade 
molar a este c.d.o. e que contribuem para esse aumento. Para as absorvâncias relativas 
simuladas a 318 nm observamos a tendência geral ou seja, um aumento progressivo com o 
tempo de electrólise. Estes resultados confirmam que a introdução de ferro no óxido favorece 
a electrodegradação do fenol.  
 
Comparação do desempenho dos materiais de eléctrodo a partir dos espectros UV-vis 
 
Na figura 2.33 comparam-se os espectros obtidos para o mesmo material de eléctrodo, 




Figura 2.33: Espectros UV-vis obtidos para soluções de fenol após 3h de electrólise, realizada a E=1,2 V vs. 
SCE, utilizando como material de eléctrodo a) Co3O4-0%Fe, b) Co3O4-5%Fe e c) Co3O4-10%Fe.Concentração 
inicial de fenol 10 mg L-1 em KOH 1 M. 
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O aumento de potencial aplicado influência fortemente a degradação do fenol, 
sugerindo uma maior conversão com o aumento do potencial aplicado. Verifica-se ainda que 
as maiores alterações ocorrem para o eléctrodo de óxido com maior teor em ferro.  
Na Figura 2.34 compara-se o desempenho dos vários materiais de eléctrodo, para as 
diferentes condições utilizadas, para o valor de λ = 287 nm. 
 
 
Figura 2.34: Variação relativa da absorvância medida a λ = 287 nm com o tempo de electrólise, realizada a 
diferentes valores de potencial, para soluções de fenol com concentração inicial 10 mg L-1 e 10 mg L-1 em KOH 
1 M, utilizando como material de eléctrodo a) Co3O4-0%Fe, b) Co3O4-5%Fe, c) Co3O4-10%Fe. 
 
Os resultados mostram um comportamento semelhante com todos os materiais de 
eléctrodo: observa-se um valor aproximadamente constante de absorvância para a maior 
concentração em fenol com o tempo de electrólise, ao passo que para a menor concentração se 
observa um aumento gradual e aproximadamente linear da absorvância com o tempo de 
electrólise, sendo esse aumento mais significativo quando se aplica 1,2 V vs. SCE. 
Um estudo semelhante foi realizado para o pico a 318 nm e os resultados são 
apresentados na Figura 2.35. 




Figura 2.35: Variação relativa da absorvância medida a λ = 318 nm com o tempo de electrólise, realizada a 
vários valores de potencial, para soluções de fenol com concentração inicial 10 mg L-1 e 10 mg L-1 em KOH 1 M, 
utilizando como material de eléctrodo a) Co3O4-0%Fe, b) Co3O4-5%Fe, c) Co3O4-10%Fe. 
 
O comportamento dos vários eléctrodos é semelhante, com um aumento progressivo e 
aproximadamente linear com o tempo de electrólise. Vemos ainda que usando a menor 
concentração de fenol e aplicando uma maior diferença de potencial ocorre uma maior 
degradação. 
 
Comparação do desempenho dos materiais de eléctrodo a partir da simulação dos 
espectros UV-vis 
 
Podemos comparar todos os resultados obtidos das simulações dos espectros UV-vis, 
para cada material de eléctrodo. Na Figura 2.36 apresentam-se as variações relativas de 
absorvância a 287 nm. 





Figura 2.36: Variação relativa da absorvância simulada a λ = 287 nm com o tempo de electrólise, realizada sob 
diversas condições, para soluções de fenol com concentração inicial 100 e 10 mg L-1 em KOH 1 M, utilizando os 
vários materiais de eléctrodo. 
 
 
O comportamento dos materiais de eléctrodo é semelhante e caracterizado pela 
diminuição da absorvância relativa com o tempo de electrólise para a maior concentração em 
fenol. Para as soluções com menor concentração ocorre um aumento da absorvância relativa, 
aumento esse que é muito mais significativo quando se aplica um potencial de 1,2 V vs. SCE. 
Na Figura 2.37 apresentam-se as variações relativas de absorvância a 318 nm. Neste 
caso, vemos que o comportamento de todos eléctrodos é semelhante, com um aumento 
progressivo da absorvância com o tempo de electrólise. Vemos ainda que a diminuição da 
concentração e o aumento do potencial aplicado aumentam a conversão do fenol. 
 





Figura 2.37: Variação relativa da absorvância simulada a λ = 287 nm com o tempo de electrólise, realizada sob 
diversas condições, para soluções de fenol com concentração inicial 100 e 10 mg L-1 em KOH 1 M, utilizando os 
vários materiais de eléctrodo. 
 
 
2.5.2.7. Estudo da estabilidade do eléctrodo 
 
2.5.2.7.1. Caracterização estrutural por difracção de raios-X 
 
Os eléctrodos de aço e aço/óxido foram caracterizados por difracção de raios-X 
(XRD). Apresentam-se na Figura 2.38 os difractogramas obtidos com os vários eléctrodos 
antes de serem usados nos ensaios electroquímicos. Os picos foram identificados por 
comparação com as fichas Co3O4 (ICDD 9-418), CoFe2O4 (ICDD 3-0864) e Fe3O4 (ICDD 19-
629), apresentadas no Anexo 8. A identificação revela a existência de um composto com 
estrutura tipo espinela, como seria de esperar. 
 




Figura 2.38: Difractogramas de raios-X obtidos com os eléctrodos antes de terem sido utilizados nos estudos 




Os difractogramas mostram que, excluindo os picos devidos à superfície do aço, 
estamos perante uma fase única, onde não se detectam impurezas. Todos os picos são 
característicos de um óxido tipo espinela, independentemente da composição do óxido e do 
suporte. Estes resultados foram publicados anteriormente [32], tendo-se verificado um 
aumento do parâmetro de célula com o aumento do Fe no óxido principal. Este resultado pode 
estar relacionado com os tamanhos diferentes dos iões de cobalto e de ferro, o que leva a uma 
expansão da estrutura. A competição entre os centros de coordenação tetraédrica (A) e 
octaédrica (B) na estrutura espinela (AB2O4) também pode ser responsável pelos diferentes 
rácios de intensidade observados, para os compostos substituídos, nomeadamente com os 
picos atribuídos a 220, 311 e 400. O difractograma de raios-X para o óxido com 5% de Fe 
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2.5.2.7.2. Análise por absorção atómica de soluções electrolisadas 
 
Na Tabela 2.12 apresentam-se os resultados das análises por absorção atómica para as 
soluções usadas nos ensaios de electrodegradação a 1,0 V vs. SCE durante 3 h. As curvas de 
calibração utilizadas podem ser consultadas no Anexo 9. 
 
Tabela 2.12: Valores de concentração de Fe e Co determinadas por AA, para as soluções de fenol 100 mg L-1 em 
KOH 1 M electrolisadas a 1,0 V vs. SCE durante 3 horas. 
 
Eléctrodo [Fe]/ppm [Co]/ppm 
Inicial 0,00 0,00 
Co3O4-0%Fe 1,34 0,32 
Co3O4-5%Fe 1,15 0,59 
Co3O4-10%Fe 1,15 0,56 
Aço 1,22 0,59 
 
Estes resultados mostram que há passagem de iões cobalto e ferro dos eléctrodos para 
o seio da solução e aproximadamente o dobro de ferro em relação ao cobalto. Estes resultados 
podem ser atribuídos ao substrato dos eléctrodos (aço), uma vez que os eléctrodos são filmes 
finos de óxido depositados sobre chapas de aço. Uma explicação para este facto tem a ver 
com a possibilidade de o ferro presente no aço poder formar espécies solúveis com elevado 






A degradação do fenol é afectada pelo material de eléctrodo, concentração em fenol e 
potencial aplicado. 
Os estudos realizados apontam para o aumento da concentração, ao longo do tempo, 
dos produtos resultantes da degradação, e um efeito catalítico quer do óxido depositado sobre 
o aço quer do ferro presente no óxido. Nestas condições experimentais, os principais produtos 
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da oxidação do fenol são a benzoquinona, a hidroquinona e o catecol, os quais reagem 
imediatamente com radicais hidroxilo, originando diversas espécies em solução, 
nomeadamente ácidos orgânicos como produtos finais de degradação. A concentração de 
fenol diminui com o tempo de electrólise, com remoção completa após 54h, observando-se 
uma boa concordância entre os resultados de HPLC e os das simulações dos espectros UV-
vis. O aumento dos valores de absorvância observados nos espectros UV-vis, na fase inicial 
das electrólises, é justificado pela formação de produtos secundários que absorvem na mesma 
zona do espectro do fenol. Os resultados de COT e CQO sugerem a formação de polímeros 
e/ou produtos de condensação e a dissolução de CO2 na solução, o que dificulta a 
interpretação dos resultados. 
Podemos concluir que é possível remover completamente o fenol em meio alcalino à 
temperatura ambiente por electro-oxidação, usando como ânodos filmes finos de Co3O4 
modificados com Fe, e que a presença do Fe aumenta a eficiência do óxido relativamente à 
oxidação do fenol. Os resultados dos espectros UV-vis complementados pelos de HPLC 
indicam que na fase inicial da electrólise, em meio alcalino, os principais produtos de 
oxidação do fenol são a benzoquinona, a hidroquinona e o catecol, seguindo-se a quebra do 
anel aromático e a remoção completa do fenol após 54 h de electrólise. 
A combinação de todos os resultados pode ser descrita por um processo cinético do 
tipo: 
Fenol  Quinonas (e outros aromáticos)  Produtos de abertura do anel 
Neste caso, a segunda reacção será o passo determinante da velocidade. Assim, na fase inicial 
das electrólises ocorre a acumulação de espécies quinona, que contribuem para o aumento da 
absorvância, seguida de uma conversão muito mais lenta destas espécies em produtos 
alifáticos, contribuindo assim para a diminuição da absorvância. A diminuição da 
concentração e o aumento do potencial favorecem a primeira reacção, já que a taxa de 
conversão do fenol em quinonas será mais rápida, sendo no entanto limitada na mesma pela 
segunda reacção, o que poderá justificar as alterações profundas observadas nos espectros 
UV-vis. 
As análises aos eléctrodos e às soluções electrolisadas mostram que os ânodos de 
aço/óxido são bastante estáveis, o que seria de esperar atendendo ao pH das soluções. 
Estes resultados sugerem que um estudo mais exaustivo, de modo a optimizar as 
condições experimentais, levará a uma maior eficiência da degradação do fenol por electrólise 
com ânodos de Co3O4. A utilização de eléctrodos pastilhados provalvemente permitiria a sua 
utilização em meio neutro, o que deverá facilitar a degradação do fenol. 
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A utilização de herbicidas é uma séria ameaça à Biodiversidade devido aos seus 
efeitos sobre os habitats e a fauna que neles habita. Para além disso, a sua utilização 
acarreta riscos para a Saúde Pública a diferentes níveis: para quem os aplica, para quem vive 
em locais onde são utilizados e para quem consome alimentos produzidos com recurso ao uso 
destes produtos. Existe uma enorme quantidade de herbicidas à venda no mercado português. 
Como exemplo de um produto altamente tóxico, que se destaca pela elevada mortalidade que 
causa e que é comercializado e aplicado sem qualquer tipo de controlo sério e eficaz, temos o 
paraquato [1-7]. 
O paraquato é um herbicida, considerado um dos doze compostos mais tóxicos. São 
várias as tentativas para banir a sua comercialização, mas, após 60 anos, continua a ser o mais 
utilizado. Em Portugal, a forma comercial mais conhecida é o "Gramoxone" (Figura 3.1). É 




Figura 3.1: Algumas das formas comercializadas do paraquato em Portugal. 
 
 
Este produto pertence ao grupo dos bipiridilos e as suas propriedades herbicidas são 
conhecidas desde os anos 50. É um dos herbicidas mais utilizados a nível mundial e apesar do 
seu potencial cancerígeno, mutagénico e elevadíssima toxicidade, é vendido em cerca de 130 
países, principalmente nos que se encontram em vias de desenvolvimento. Alguns países já 
proibiram a sua comercialização nomeadamente Finlândia, Suécia, Hungria e Áustria, ao 
passo que outros, como a Alemanha e os EUA, a sua comercialização está restringida e 
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apenas os profissionais certificados podem proceder à sua aplicação. Em Portugal, o 
paraquato é responsável por muitos casos de envenenamento de pessoas (suicídios e 
homicídios) e animais, encontrando-se à venda em qualquer drogaria ou cooperativa agrícola 
em várias regiões do país [5-7, 9]. 
Este herbicida de contacto não-selectivo é usado largamente na agricultura para o 
controlo das ervas daninhas. Como consequência da sua larga disponibilidade, dose tóxica e 
custo baixos, a sua utilização tornou-se abusiva, criando grande preocupação devido aos 
danos provocados no ambiente aquático e na saúde humana. Por estas razões este herbicida é 
agora proíbido na Europa, apesar de ainda ser usado noutros continentes, e assim a quantidade 
de paraquato nas águas tem aumentado. Existe também grande preocupação relacionada com 




3.2. Características do paraquato 
 
Quimicamente o paraquato pertence ao grupo das aminas quaternárias (1,1´-dimetil-
4,4´-bipiridilo) usado sob a forma de sal, como cloreto ou brometo, que pertence à classe dos 
bipiridilos. É também designado por metil viologénio (MV) devido à cor azul do seu radical 
na forma reduzida (MV+●). O paraquato é produzido sinteticamente, não sendo conhecidas 






Figura 3.2: Fórmula estrutural do ião paraquato (MV2+). 
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Tabela 3.1: Características do paraquato [5-7, 9, 14-17]. 
Aspecto físico Sólido incolor, branco ou amarelo 
Fórmula molecular C12H14N2Cl2 
Peso molecular 257,2 g mol-1 
Densidade 1,24 g cm-3 a 20 ºC 
Ponto de fusão 175-180 ºC 
Ponto de ebulição Decompõe-se a cerca de 300 ºC 
Pressão de vapor <10-7 Torr 
Solubilidade Solúvel em água (700 g L-1) e insolúvel em solventes orgânicos 
Dose Letal 
Solução a 20%: 10-20 mL em adultos (2-4 g); 
4-5 mL em crianças. 
DL50 (dose letal) oral do paraquato: ratazanas 20-150 mg kg-1, ratos 
196 mg kg-1 (dicloreto), macacos 50 mg kg-1, gatos 48 mg kg-1, vacas 
50-75 mg kg-1. O DL50 dérmico em coelhos é de 236-325 mg kg-1. 
Outras 
Higroscópico e inodoro. 
Instável em meio alcalino. 
Corrói os metais; reage com oxidantes fortes; 
Sensível à luz. 
 
O valor máximo de absorção na região do UV-vis é 256 nm em solução aquosa 
(Figura 3.3). 
 
Figura 3.3: Espectro UV-vis de uma solução aquosa de paraquato 10-4 M em K2SO4 0,05 M. 
 A degradação do paraquato pode ocorrer segundo o esquema apresentado na Figura 
3.4. 
Figura 3.4: Esquema ilustrativo da de
 
No solo o paraquato decompõe
nomeadamente cloreto de 1
capacidade de lixiviação. Já a biodegradação do paraquato pela luz é um processo rápido e 
está fortemente relacionado com a intensidade da radiação ultravioleta, formando pr
menos tóxicos tais como o cloreto de 
(Figura 3.5 c). Alguns produtos da decomposição do paraquato, por microorganismos, foram 
identificados, nomeadamente o 1
mecanismos de degradação. A actividade microbiótica degrada rapidamente
carboxipiridínio a metilamina 
de CO2. Por outro lado, a degradação fotoquímica do paraquato origina dois 
metil 4-carboxipiridínio e a metilamina. 
condições anaeróbicas estes produtos não se formam, mas sim um produto castanho 
presumivelmente polimérico [
Foram observados metabolitos 
monopiridona (Figura 3.5 d) 
ovelhas), mas em porcos e galinhas o paraquato não sofre alterações metabólicas 
referidas na literatura mais espécies intermediárias na decomposição microbiológica e 
fotoquímica, tais como a monopiridona e os ácidos picolínico
(Figura 3.5 h) [18]. Na degradação por ozonólise e na fotodegradação com TiO
UV observaram-se além destes, outros produtos tais como a 4,4’
ácido oxálico (Figura 3.5 j), a N
monoquato, a monopiridona
(formilamino)(oxo)acético (Figura 3.5 q)
dipiridona, o ácido N-metil isonicotínico (o ácido conjugado do ião 1
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composição do paraquato. 
-se em espécies mais simples
-metil 4-carboxipiridínio (Figura 3.5 b), o qual apresenta 
1-metil 4-carboxipiridínio e o cloridrato de metilamina
-metil 4-4' bipiridínio (Figura 3.5 a), não se conhecendo 
(Figura 3.5 f) e CO2 e os anéis piridínio são perdidos na forma 
Esta reacção é sensível ao oxigénio, pois em 
9, 14, 15, 17-19]. 
do paraquato tais como o monoquato
e dipiridona (Figura 3.5 e) em vários animais (vacas, cabras e 
 (Figura 3.5 g)
-bipiridina
-formilglicina (Figura 3.5 k), o ácido málico
, o ácido oxâmico (Figura 3.5 p)
, o ácido acético, o amoníaco e o ião nitrato, a 
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 o 1-metil 4-
produtos, o 1-
 (Figura 3.5 a), 
[20]. São 
 e succínico 
2 com radiação 
 (Figura 3.5 i), o 
 (Figura 3.5 l), o 
, o ácido 
-metil 4-
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carboxipiridínio), o ião 4-carboxi-1-metil-2-oxo-2,3,4,5-tetrahidropiridinio (Figura 3.5 m) e o 
ácido 2-(2-oxoetil) butanodióico (Figura 3.5 n) [19, 21, 22]. 
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Figura 3.5: Alguns produtos da decomposição do paraquato: a) 1-metil 4-4' bipiridinio (monoquato); b) 1-metil 
4-carboxipiridínio; c) cloridrato de metilamina; d) monopiridona; e) dipiridona; f) metilamina; g) ácido 
picolínico; h) ácido succínico; i) 4,4’-bipiridina; j) ácido oxálico; k) N-formilglicina; l) ácido málico; m) 4-
carboxi-1-metil-2-oxo-2,3,4,5-tetrahidropiridinio; n) ácido 2-(2-oxoetil) butanodióico; o) piridona do 
monoquato; p) ácido oxâmico; q) ácido (formilamino)(oxo)acético. 
 
 
Estudos da mineralização fotocatalítica do paraquato com TiO2 sugerem que este 
processo pode ser descrito por: 
C12H14Cl2N2 + n OH  12 CO2 + produtos                                                        (eq. 3.1) 
Sendo os produtos A,, A, A, 	e # [2, 23, 24]. 
Na degradação do paraquato por métodos electroquímicos foram detectados produtos 
intermediários aromáticos, na fase inicial, os quais foram posteriormente convertidos em 
ácidos carboxílicos alifáticos - oxálico, fórmico, acético e succínico [4]. 
Quando o paraquato é rapidamente adsorvido pelo solo, o potencial do herbicida fica 
reduzido. A degradação por microorganismos depende do conteúdo em matéria orgânica do 
solo. Alguns microorganismos presentes no solo, tais como Coryebacterium fascians, 
d) e) f) 
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Clostridium pasteruianum e Lipomyces starkeyi, e outros em culturas como Aerobacter 
aerogenes, Agrobacterium tumefaciens, Pseudomonas fluorescens e Bacillus cereus, utilizam 
o paraquato como única fonte de azoto. Contudo, se o paraquato for absorvido pelos minerais 
argilosos o processo é diminuído drásticamente. [6, 9, 15, 17-19]. 
A presença de paraquato em águas residuais pode ser determinada por diferentes 
técnicas espectrocópicas, cromatográficas e electroquímicas [1, 3-5, 18, 19, 21-29]. 
O paraquato desaparece rapidamente em sistemas de água natural devido a adsorção 
por sedimentos, material suspenso, plantas e algas. Enquanto estiver presente, o paraquato é 
tóxico para muitas espécies de peixes e plantas aquáticas. Se existirem muitas plantas na água, 
a remoção do paraquato é feita principalmente por via de adsorção e absorção pelas plantas. 
Assim, a quantidade de paraquato nos sedimentos depende da quantidade de plantas na água. 
Quando essas plantas morrem e se decompõem, o paraquato fica ligado ao sedimento, de onde 
não é facilmente desadsorvido, ficando praticamente inacessível a plantas e microorganismos 
[9, 17]. 
Este herbicida é altamente polar e a adsorção pelas partículas do solo ocorre através de 
um mecanismo de troca iónica entre o dicatião paraquato e os colóides do solo com carga 
negativa. Uma vez adsorvido, o paraquato fica essencialmente inactivo. O tempo de meia vida 
do paraquato no solo pode variar de 16 meses a 13 anos [2, 5, 6, 9, 14, 17, 19].  
Mais recentemente, os problemas provocados pelo paraquato têm sido discutidos em 
sede da União Europeia, resultando as seguintes directivas: 
• Directiva 2003/112/CE da Comissão, de 1 de Dezembro de 2003 que altera a 
Directiva 91/414/CEE do Conselho com o objectivo de incluir a substância 
activa paraquato no Anexo I [30]. 
• Directiva 2006/61/CE da Comissão, de 7 de Julho de 2006, que altera os 
anexos das Directivas 86/362/CEE, 86/363/CEE e 90/642/CEE do Conselho, 
no que diz respeito aos limites máximos de resíduos de atrazina, azinfos-etilo, 
ciflutrina, etefão, fentião, metamidofos, metomil, paraquato e triazofos (Texto 
relevante para efeitos do EEE). Para Portugal, a data limite de transposição foi 
20/01/2007: Decreto-Lei n.º 233/2006, Decreto-Lei n.º 189/2007, 
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3.2.1. Efeitos toxicológicos 
   
O modo mais provável de contaminação com paraquato é por ingestão, sendo também 
possível por inalação ou por contacto com a pele (exposição longa, concentração elevada ou 
pele não-intacta). A extensão do envenenamento depende da quantidade, via, duração da 
exposição e condição física da pessoa. O paraquato causa danos directos quando em contacto 
com os tecidos da boca, estômago e intestinos. Após entrar no organismo, é distribuído por 
todas as partes do corpo, ocorrendo reacções químicas tóxicas principalmente nos pulmões, 
fígado e rins. 
Alguns sinais e sintomas da exposição ao paraquato são: 
• Dores e inchaço na boca e garganta, náuseas, vómitos, dor abdominal e diarreia 
imediatamente após a ingestão. 
• Problemas hepáticos, renais, cardíacos e pulmonares [5-7, 8, 9, 14-16, 20]. 
 
 
3.3. Parte experimental 
 
3.3.1. Preparação dos eléctrodos 
 
O óxido Co2FeO4 foi obtido pelo método de coprecipitação a partir de soluções 
aquosas de FeCl3.6H2O e CoCl2.6H2O na razão molar Co/Fe = 2, adicionadas a uma solução 
de KOH em ebulição sob agitação vigorosa. O precipitado foi lavado e seco num banho de 
areia a 473 K sendo posteriormente submetido a um tratamento térmico numa mufla a 1173 K 
durante 6 horas. 
Os eléctrodos foram preparados na forma de pastilhas rectangulares com as dimensões 
1,5 cm x 0,77 cm x 0,19 cm. Os pós foram compactados sobre uma rede de platina, que servia 
como colector de corrente. O contacto foi obtido por intermédio de um fio de platina, soldado 
posteriormente a um fio de cobre. O conjunto foi submetido a um aquecimento a 1173 K 
durante 6 horas. O eléctrodo foi colocado num tubo de vidro, de modo a que só o óxido 
tivesse contacto com a solução; para tal, utilizou-se uma resina epóxida (Araldite). Apresenta-
se na Figura 3.6 um dos eléctrodos utilizados. 
 





Figura 3.6: Eléctrodo utilizado na electrodegradação do paraquato. 
 
 
3.3.2. Caracterização por difracção de raios X de pós (DRX) 
 
Os eléctrodos foram caracterizados por difracção de raios-X de pós, usando o método 
indicado no Capítulo 2, no intervalo 10 º a 90 º 2θ . 
 
 
3.3.3. Caracterização por microscopia electrónica de varrimento (SEM) e por 
espectroscopia de dispersão de energia (EDS) 
 
A caracterização morfológica e espectroscópica de EDS dos eléctrodos na forma de 
pastilha foi realizada na Universidade do Porto (Centro de Materiais da Universidade do 
Porto), com um aparelho SEM/EDS JEOL (JSM-35C) acoplado a um espectrómetro de raios-
X NORAN (VOYAGER). 
 
 
3.3.4. Estudos electroquímicos 
 
3.3.4.1. Preparação das soluções 
 
Foi usada água obtida de um sistema Millipore na preparação de todas as soluções. 
Os reagentes utilizados foram: 
• Sulfato de potássio (K2SO4) Merck p.a. 
• Cloreto de potássio (KCl) Merck p.a. 
• Dicloreto de paraquato (C12H14N2Cl2) Sigma® 
• Cloreto de ferro (III) hexahidratado (FeCl3.6H2O) Merck p.a. 
• Cloreto de cobalto (II) hexahidratado (CoCl2.6H2O) Merck p.a. 
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3.3.4.2. Ensaios voltamétricos 
 
Todas as experiências electroquímicas foram realizadas numa célula de três 
compartimentos, sendo o eléctrodo de trabalho o Co2FeO4, o auxiliar uma folha de platina e o 
de referência o mercúrio/sulfato de mercúrio (MMS), 0,656 V vs NHE. Todos os potenciais 
mencionados neste capítulo são referidos a este eléctrodo. A composição da solução foi de  
10-4 M em paraquato em 0,05 M K2SO4 ou KCl. 
Usou-se um multímetro Black Star 3225, um gerador de ondas PP RI Hi-TEK 
Instruments, um potentiostato construído nos laboratórios da Universidade de Southampton e 
um registador Kipp & Zonen Pro-1 (Figura 3.7), para os ensaios com as soluções de sulfato de 
potássio. Com as soluções de cloreto de potássio utilizou-se um VoltaLabTM 32 System 




Figura 3.7: Montagem experimental para os ensaios voltamétricos em solução de K2SO4, mostrando o registador, 
o potenciostato, o gerador de ondas e a célula de três compartimentos. 
 
 
3.3.4.3. Ensaios de electrodegradação 
 
Usaram-se nos ensaios de electrodegradação duas células electroquímicas, de um 
(Figura 2.11) e três compartimentos (Anexo 10). Os eléctrodos utilizados foram os mesmos 
que nos ensaios voltamétricos. A composição da solução foi de 10-5 ou 10-4 M em paraquato 
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em 0,05 M K2SO4 ou KCl e o volume total de 90 mL. Usou-se o VoltaLabTM 32 System 
(RadiometerTM), descrito no Capítulo 2. 
As electrólises foram realizadas à temperatura ambiente em diferentes condições, 
apresentadas nas Tabelas 3.2 e 3.3, que foram escolhidas com base nos ensaios voltamétricos. 
Nos ensaios na célula não-dividida foram usados diferentes eléctrodos de trabalho e 
secundários, nomeadamente Co2FeO4, Pt, Co e aço. Estes ensaios foram realizados sob 
agitação magnética. 
 







electrólise / h 
Concentração 
Paraquato / M 
Electrólito 
Co2FeO4/Pt 
1,5 A 1,5 10-5 0,05 M K2SO4 
1,5 A 1,5; 3 10-4 0,05 M KCl 
-375 mV 1,5 10-4 
0,05 M KCl 
(em atmosfera de 




0,05 M KCl (em 




-700; +700 mV 
a) 1,5 
b) 1,5 
c) 1,5; 3 
d) 1; 1,5 
10-4 
0,05 M KCl (em 
atmosfera de ar) / 
3,8 x 10-4 M em 
FeCl3.6H2O 
Pt/Pt 1,5 A 1,5 10-5 0,05 M K2SO4 
 
 
Tabela 3.3: Condições de electrólise das soluções contendo paraquato realizadas numa célula não-dividida. 
 
Eléctrodo Trabalho / 
Secundário 
Perturbação / A 
Tempo de 
electrólise / h 
Concentração 
Paraquato / M 
Electrólito 
Co2FeO4/ Co2FeO4, Pt, aço 
ou Co 
0,1 1,5; 3 10-4 0,05 M KCl 
Pt/ Co2FeO4, Pt, aço ou Co 0,1 1,5 10-4 0,05 M KCl 
 
Capítulo 3 – Oxidação do paraquato 
91 
 
3.3.5. Métodos de análise das soluções 
 
Os ensaios de degradação foram seguidos por diferentes técnicas, nomeadamente 
espectroscopia de UV-vis e espectrometria de massa. 
 
 
3.3.5.1. Análise por espectroscopia de ultravioleta-vísivel (UV-vis) 
 
As soluções electrolisadas foram analisadas por espectroscopia de UV-vis, de acordo 




3.3.5.2. Análise por espectrometria de massa (MS) 
 
Os espectros de massa das soluções de analitos foram obtidos num espectrómetro de 
massa do tipo ion trap quadrupolar, equipado com uma fonte de electrospray ESI. Este 
espectrómetro de massa (Modelo LCQ Duo) foi produzido na Finnigan Corporation. A nível 
da fonte de electrospray, aplicou-se um potencial positivo de + 4,5 kV (na agulha de 
electrospray), trabalhando-se, por conseguinte, no modo de ião-positivo. Ainda na fonte de 
electrospray, foi aplicado um fluxo de gás de arraste de azoto e um fluxo de contra-gás, 
também de azoto, de 20-40 psi, dependendo do comportamento da amostra nas condições 
operacionais ESI-MS. O capilar metálico, localizado na zona de interface do sistema, mantido 
a uma temperatura de 200 ºC. A pressão na região capilar/skimmer do espectrómetro de massa 
registava um valor de 0,92 Torr, enquanto que a pressão base na região do analisador e do 
detector de massas registava um valor de 1,12 x 10-5 Torr. Foram introduzidas directamente 
na fonte de electrospray amostras das soluções de analitos a velocidade de fluxo de 5 µL/min. 
A gama de massas dos iões a estudar no modo fullscan compreendia razões massa /carga 
(m/z) entre 80 e 285. O espectrómetro de massa foi mantido em operação, registando três 
microscans para um tempo máximo de injecção iónica de 50 ms (valores de referência), 
enquanto que os espectros de massa obtidos se basearam num conjunto de microscans 
equivalente a um tempo de operação do espectrómetro de massa de 1 minuto. Este 
procedimento foi adaptado com base em estudos de fotodegradação previamente realizados no 
mesmo equipamento [21]. 
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3.3.5.3. Análise por absorção atómica (AA) 
 
Utilizou-se um espectrofotómetro de absorção atómica Pye Unicam SP9, tendo-se 
trabalhado no comprimento de onda da risca mais intensa correspondente a cada metal, neste 
caso 240,7 nm para o Co e 248,3 nm para o Fe. A chama do queimador foi alimentada por 
uma mistura de acetileno/ar. 
 
 
3.4. Análise e discussão dos resultados 
 
3.4.1. Estudos voltamétricos 
 
O eléctrodo Co2FeO4 foi caracterizado electroquimicamente em meio de K2SO4. 
 
 
3.4.1.1. Estimativa do factor de rugosidade 
 
A área superficial dos eléctrodos foi estimada a partir de medidas de capacitância num 
curto intervalo de potenciais, livre de processos faradaicos. O intervalo escolhido foi 0 a -0,1 
V vs. MMS, e os voltamogramas obtidos a várias velocidades de varrimento estão 
apresentados na Figura 3.8. 
 
Figura 3.8: Voltamogramas obtidos com um eléctrodo de Co2FeO4 em 0,05 M K2SO4 entre 0 e -0,1 V vs. MMS a 
40, 30, 20, 10, 8, 6, 4 e 2 mV s-1. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
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A forma das curvas aproxima-se de um rectângulo, indicando que a resistência 
eléctrica do sistema é baixa, e o seu comportamento se aproxima de um condensador. 
De modo a obter o valor da capacidade da interface Co2FeO4/0,05 M K2SO4 
determinou-se a variação de corrente (∆I) entre os varrimentos negativo e positivo ao valor de 
potencial -0,05 V vs. MMS. A representação de ∆I/2 em função da velocidade de varrimento 
apresenta-se na Figura 3.9. 
 
 
Figura 3.9: Representação da variação da corrente em função da velocidade de varrimento, a -0,05 V vs. MMS. 
Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
 
Para velocidades inferiores a 0,01 V s-1 observa-se uma variação linear, enquanto que 
para as velocidades mais elevadas ocorre um desvio, reflectindo um claro efeito de queda 
óhmica, pelo que estes pontos não foram considerados para o cálculo do factor de rugosidade 
do eléctrodo. 
O factor de rugosidade de um eléctrodo (Rf) é definido como a razão entre a área 
superficial real e a área superficial geométrica desse eléctrodo. Pode ser calculado através da 
razão entre a capacidade da dupla camada estimada por voltametria cíclica e um valor 
proposto a partir de considerações teóricas para a capacidade de um óxido de superfície lisa. 
Apesar da validade deste método ser discutível, ele é bastante útil nomeadamente quando se 
pretende comparar o comportamento de famílias de óxidos e métodos de preparação. Uma vez 
que a capacidade é determinada através do declive das representações I vs. ν, o seu valor 
refere-se a toda a superfície. Assim, a capacidade, medida numa região de potencial onde não 
ocorrem processos redox, é sensível à extensão da área superficial sem qualquer sensibilidade 
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pela sua composição. A capacidade de referência, i.e., a capacidade da superfície de um óxido 
ideal com um factor de rugosidade unitário, foi tomada neste trabalho como 60 µF cm-2, de 
acordo com Levine e Smith [32]. O factor de rugosidade foi portanto calculado segundo a 
equação Rf = C/60 µF cm-2, sendo C expresso em µF cm-2. Este método tem sido proposto 
como sendo adequado no caso de eléctrodos de óxido de elevada área superficial [33, 34]. O 
valor obtido Rf = 2 é baixo, o que indica que o pó é extremamente fino. 
 
 
3.4.1.2. Sistema Co2FeO4 / 0,05 M K2SO4 
 
Estudos realizados anteriormente com eléctrodos de Co2FeO4 em solução 1 M de 
KOH mostraram que os voltamogramas apresentam duas zonas distintas: para potenciais mais 
positivos observam-se os picos dos processos redox correspondentes às espécies de cobalto e 
para potenciais mais negativos os picos correspondentes às espécies de ferro. As duas zonas 
de potencial estão separadas por uma zona intermédia onde não ocorrem processos faradaicos 
[35]. Neste trabalho o comportamento voltamétrico do sistema foi estudado no intervalo de 
potencial 0 a -1,250 V vs. MMS. O limite negativo de potencial foi estabelecido a fim de 
detectar o pico correspondente ao par MV2+/MV+•, de acordo com o publicado na literatura [1, 
3, 11, 36]. Os voltamogramas obtidos para o eléctrodo Co2FeO4 em atmosferas de ar, azoto e 
oxigénio são apresentados na Figura 3.10. 
Quando a solução está saturada com ar ou azoto os voltamogramas são semelhantes, 
não exibindo no varrimento catódico qualquer pico. Ocorre um aumento progressivo da 
corrente, entre -0,7 e -1,0 V vs. MMS. No varrimento anódico observa-se o desenvolvimento 
de um pico A1, seguido de uma lomba A2 entre -0,9 e -0,6 V vs MMS, após a qual a corrente 
se aproxima de zero, aumentando progressivamente até ao limite positivo de potencial. 
Na solução saturada com oxigénio, o voltamograma apresenta características 
diferentes. No varrimento catódico, observa-se um pico C4, seguido de uma lomba C3 entre    
-0,5 e -0,7 V vs. MMS, seguindo-se um aumento gradual da corrente até se atingir o limite 
negativo do potencial. Relativamente ao varrimento anódico foram registados quatro picos, 
dois dos quais após o início do varrimento (A1 e A2) e observados também em ar e azoto. Para 
potenciais superiores a -0,5 V surgem os picos A3 e A4, correspondentes aos catódicos C3 e 
C4. 
 






Figura 3.10: Voltamogramas para Co2FeO4 em 0,05 M K2SO4 em solução saturada de a) ar, b) azoto e c) 
oxigénio, entre 0 e –1,250 V vs. MMS a 100 mV s-1. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
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Na Tabela 3.4 apresentam-se os valores de potencial dos picos observados nos vários 
voltamogramas. 
 
Tabela 3.4: Potenciais de pico e formais para o eléctrodo Co2FeO4 em 0,05 M K2SO4 em diferentes atmosferas. 
 
Atmosfera E(A1)/V E(A2)/V E(A3)/V E(A4)/V E(C3)/V E(C4)/V Ef(A3/C3)/V Ef(A4/C4)/V 
Ar -1,09 -0,78 --- --- --- --- --- --- 
Azoto -1,08 -0,76 --- --- --- --- --- --- 
Oxigénio -1,13 -0,90 -0,44 -0,17 -0,62 -0,45 -0,53 -0,31 
 
Com base no cálculo dos potenciais termodinâmicos para os pares redox das espécies 
constituintes do óxido [37], verifica-se que nesta zona de pH e potenciais, é possível a 
ocorrência da dissolução do óxido em estudo, pelo que tal fenómeno não pode ser desprezado. 
Além disso, e principalmente para os voltamogramas obtidos em atmosfera saturada em azoto 
ou ar, a forma dos voltamogramas sugere a passivação da superfície do eléctrodo, 
provavelmente pela formação de um filme óxido de ferro, o que pode justificar a corrente 
diminuta na zona menos negativa do potencial bem como a ausência de picos [38]. O aspecto 
do voltamograma obtido em atmosfera saturada de oxigénio sugere que a presença deste 
dissolvido na solução inibe a passivação do eléctrodo, promovendo a formação de outros 
óxidos/hidróxidos, o que se traduz pelo aparecimento dos dois pares de picos A3/C3 e A4/C4. 
Com base na Tabela 3.4 foi possível atribuir aos picos diferentes pares redox, que se apresenta 
na Tabela 3.5. 
 
Tabela 3.5: Atribuição de processos redox aos picos voltamétricos observados [37, 38]. 
 
Picos Processo E/V vs. MMS 
A1 
2Fe(OH)2  Fe2O3 + H2O + 2H+ + 2e- 




Fe(OH)2 + H2O  Fe(OH)3 + H+ + e- 
2Fe3O4 + H2O  3Fe2O3 + 2H+ + 2e- 
-0,799 
-0,850 
A3/ C3 3Co2O3 + H2O + 2e-  2Co3O4 + 2 OH- -0,565 
A4/ C4 3CoO + H2O  Co3O4 + 2H+ + 2e- -0,293 
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O par A3/C3 deve ser interpretado como a oxidação do eléctrodo a um composto de 
Co3+ fracamente hidratado [38]. Considerando que, para a reacção 2H+ + 2e-  H2 o potencial 
termodinâmico é -1,070 V vs. MMS para pH=7, a possibilidade da ocorrência da libertação de 
hidrogénio deve ser tida em conta. 
 
 
3.4.1.3. Sistema Co2FeO4 / 0,05 M K2SO4+paraquato 
 
3.4.1.3.1. Aspectos gerais 
 
Procedeu-se a ensaios voltamétricos no mesmo intervalo de potencial para o sistema 
Co2FeO4 / 0,05 M K2SO4 + 10-4 M paraquato (MV) em atmosfera de oxigénio. Um 
voltamograma representativo deste estudo é apresentado na Figura 3.11. 
 
 
Figura 3.11: Voltamograma para Co2FeO4 em 0,05 M K2SO4 + 10-4 M MV, entre 0 e –1,250 V vs. MMS a 100 
mV s-1. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
 
O voltamograma obtido com a solução contendo paraquato é muito semelhante ao 
registado na ausência do mesmo, em solução saturada com oxigénio (Figura 3.10.c)), 
notando-se uma melhor definição do primeiro pico anódico, denominado A. 
A alteração da designação do primeiro pico anódico está relacionada com a possível 
contribuição da oxidação do pesticida para a corrente deste pico, uma vez que o ião paraquato 
pode sofrer redução em duas etapas: 
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MV2+ + e-  MV+▪ (E0 = -1,100 V vs. MMS)                                                     (eq. 3.2) 
MV+▪ + e-  MV0 (E0 = -1,510 ou -1,760 V vs. MMS)                                      (eq. 3.3) 
A primeira reacção é muito rápida e reversível, acompanhada pela adsorção de MV2+ e 
de MV+▪ à superfície dos eléctrodos, quando em solução aquosa. 
A segunda é menos reversível porque pode ocorrer reacção entre MV2+ e MV0 de 
acordo com MV2+ + MV0  2 MV+▪, podendo também formar-se um dímero (MV▪)22+. As 
espécies MV+▪ e MV0 reagem com a água, produzindo hidrogénio. O paraquato apresenta o 




3.4.1.3.2. Efeito da redução 
 
Com o objectivo de confirmar a presença do par MV2+/MV+▪ aplicou-se um potencial 




Figura 3.12: Voltamograma para Co2FeO4 em 0,05 M K2SO4 + 10-4 M MV, entre 0 e –1,250 V vs. MMS a 100 
mV s-1, após polarização durante 1 h a –0,400 V vs. MMS. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. No detalhe, 
voltamograma obtido nas mesmas condições, para um eléctrodo de ouro, com área geométrica de 3 cm2. 
 
Observa-se o desenvolvimento de um par de picos (A/C) centrado a cerca de –1,0 V 
vs. MMS, o qual está associado ao par MV2+/MV+▪. De notar que a espécie MV2+ é incolor ao 
passo que a espécie MV+▪ apresenta em solução uma cor azul muito forte. No entanto, esta cor 
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azul não foi detectada neste ensaio. No sentido de esclarecer este ponto, ensaios nas mesmas 
condições foram realizados substituindo o eléctrodo de óxido por um eléctrodo de ouro, 
tendo-se observado neste caso o aparecimento de uma coloração azul, típica da forma 
reduzida do ião paraquato, inserido na Figura 3.12. Neste caso, é possível observar o par de 
picos característico do paraquato, o qual surge na mesma zona de potencial [11, 13, 36, 40], o 
que confirma a atribuição do par de picos A/C, observado no ensaio realizado com o óxido. A 




3.4.1.3.3. Efeito do tempo de acumulação 
 
Procedeu-se ao estudo do efeito do tempo de acumulação, registando voltamogramas a 
intervalos de tempo regulares de 10 minutos, até ao limite de 2 horas, que se apresentam na 
Figura 3.13. De notar que o intervalo de potencial utilizado foi reduzido, de modo a que 
apenas o par de picos das espécies MV2+/ MV+▪ fosse observado. 
 
 
Figura 3.13: Voltamogramas para Co2FeO4 em 0,05 M K2SO4 + 10-4 M MV, entre –0,900 e –1,160 V vs. MMS a 
100 mV s-1. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
 
Observa-se um aumento da intensidade da corrente do par de picos com o tempo de 
acumulação, bem como uma melhor definição dos mesmos. De notar que ao longo do tempo 
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se observa uma saturação. Estes resultados levam-nos a concluir que o pesticida tem uma 
forte tendência de acumulação à superfície do eléctrodo, atendendo à sua natureza porosa. 
 
 
3.4.1.3.4. Influência da velocidade de varrimento 
 
Nos voltamogramas apresentados na Figura 3.14, é possível observar a influência da 
velocidade de varrimento no comportamento do sistema Co2FeO4 / 0,05 M K2SO4 + 10-4 M 
MV na zona de potencial característica do par MV2+/MV+▪. 
 
 
Figura 3.14: Voltamogramas para Co2FeO4 em 0,05 M K2SO4 + 10-4 M MV, entre –0,900 e –1,160 V vs. MMS a 
100, 80, 60, 40, 20, 10 e 5 mV s-1. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
 
 
Como se pode constatar na Figura 3.14 e Tabela 3.6, à medida que a velocidade 
aumenta a forma dos picos apresenta uma melhor definição. Verifica-se que as correntes de 
pico anódicas e catódicas aumentam com a velocidade de varrimento do potencial e ainda que 
i) as correntes de pico anódicas são inferiores às correntes catódicas ii) a diferença do 
potencial a que ocorrem os picos (∆Ep) aumenta ligeiramente com a velocidade de varrimento 
iii) o potencial formal para o par redox MV2+/MV+▪ é constante e igual a -1,05 V vs. MMS.  
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Tabela 3.6: Características voltamétricas para o par redox MV2+/MV+▪, para diferentes velocidades de varrimento 
de potencial. 
 
v/mV s-1 Ipa/µA Ipc/µA Ipa/Ipc Epa/V Epc/V ∆Ep/V Eformal/V 
5 16 19 0,86 -0,97 -1,12 0,15 -1,05 
10 21 25 0,86 -0,97 -1,12 0,15 -1,05 
20 29 34 0,87 -0,97 -1,12 0,15 -1,05 
40 41 49 0,85 -0,97 -1,12 0,15 -1,05 
60 52 61 0,85 -0,97 -1,13 0,16 -1,05 
80 61 72 0,85 -0,97 -1,13 0,16 -1,05 
100 70 82 0,85 -0,97 -1,13 0,16 -1,05 
 
Uma justificação para a razão Ipa/Ipc ser inferior à unidade prende-se com o facto de o 
catião radical MV+▪ gerado electroquimicamente reagir facilmente com o oxigénio presente 
em solução, mesmo em quantidades vestigiais, produzindo peróxido de hidrogénio: 
MV2+ + e-  MV+▪                                                                                              (eq. 3.4) 
2MV+▪ + O2 + 2H+  2MV2+ + H2O2                                                                  (eq. 3.5) 
Como estas equações correspondem a um processo de eléctrodo com reacção homogénea 
acoplada (EC), a corrente catódica da primeira reacção é aumentada pela segunda, ao passo 
que a corrente anódica é diminuída pela perda de MV+▪ [40-43]. 
O valor de ∆Ep é bastante superior à esperada para um processo reversível envolvendo 
a troca de um electrão (59 mV), podendo-se concluir que o processo não é reversível. Já para 
o eléctrodo de ouro (Figura 3.12 detalhe), a diferença observada foi de 60 mV a uma 
velocidade de varrimento de 100 mV s-1, exibindo neste caso uma elevada reversibilidade. 
 Apresenta-se a variação de log Ip vs. log ν na Figura 3.15. Como se pode observar, 
obtêm-se variações lineares e os valores de declive são iguais (0,5) para os dois processos, 
estando de acordo com o esperado pela equação de Randles-Sevick, Ip = 2,69x105 x n3/2 x A x 
c0
∞
 x D1/2 x ν1/2, para processos controlados por difusão, onde Ip é a intensidade de corrente de 
pico, n o número de electrões, A a área do eléctrodo, c0∞ a concentração da solução, D o 
coeficiente de difusão e ν a velocidade de varrimento do potencial. 
 
 




Figura 3.15: Representação do logaritmo das intensidades de corrente dos picos anódico e catódico em função do 
logaritmo da velocidade de varrimento. 
 
De acordo com a equação de Randles-Sevick, observa-se uma relação linear entre a 
densidade de corrente de pico e a raiz quadrada da velocidade de varrimento (Figura 3.16). 
 
 
Figura 3.16: Representação da densidade de corrente em função da raiz quadrada da velocidade de varrimento, 
para o par de picos A/C. 
 
Os valores dos declives foram usados para o cálculo do coeficiente de difusão das 
espécies, assumindo n = 1 e c0∞ = 10-7 mol cm-3. Os valores obtidos apresentam-se na Tabela 
3.7. 
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Tabela 3.7: Coeficientes de difusão para as espécies MV2+ e MV+▪. 
 
D (MV2+) x105/cm2 s-1 D (MV+▪) x105/cm2 s-1 Referência 
1,02 0,73 Neste trabalho 
1,07 1,07 1 
0,86 0,86 36 
2,20 3,00 44 
 
Podemos concluir que os valores de D obtidos neste trabalho se aproximam dos 
referidos na literatura, o que sugere a não ocorrência de reacção entre MV2+ e MV0.  
 
 
3.4.1.3.5. Efeito do electrólito de suporte 
 
O electrólito de suporte anteriormente utilizado (K2SO4) foi substituído por KCl, uma 
vez que o ião cloreto pode tornar-se num ião altamente oxidante, o ião hipoclorito. 
Simultaneamente pode ocorrer a formação de peróxido de hidrogénio, também ele muito 
oxidante, conduzindo a um aumento da degradação do paraquato. Esta técnica é conhecida 
como paired electrolysis, e consiste em produzir espécies oxidantes in situ nas reacções 
anódicas e catódicas que possam degradar substâncias orgânicas em solução, aumentando 
deste modo a eficiência do processo em comparação com a electrólise directa. Quando se usa 
o ião cloreto, este é oxidado a ião hipoclorito no ânodo, reagindo depois com a substância 
orgânica e reduzindo-se a ião cloreto, funcionando o par ião hipoclorito/ião cloreto como 
mediador. No cátodo pode ocorrer a redução do oxigénio dissolvido na fase aquosa, 
formando-se peróxido de hidrogénio, o qual também pode oxidar a substância orgânica. Neste 
caso, para além do aumento da eficiência de corrente também é reduzido o tempo de 
degradação [45-47]. A presença de iões Fe2+, após reacção com o peróxido de hidrogénio, 
pode ainda levar à formação de radicais livres peróxido, altamente reactivos. No caso da 
oxidação electroquímica indirecta, ocorre a libertação de hidrogénio, sendo a degradação da 
substância orgânica promovida apenas pelo ião hipoclorito [46, 47]. 
A Figura 3.17 mostra o comportamento voltamétrico do sistema usando como 
electrólito de suporte KCl de concentração 0,05 M. O sistema foi estudado no intervalo 0 a     
-1,250 V vs. MMS, a uma velocidade de varrimento de 100 mV s-1. A análise desta figura 
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mostra um comportamento muito semelhante ao observado em sulfato de potássio (Figura 
3.11), sendo notória uma menor definição dos picos voltamétricos e intensidades de corrente 
mais baixas. O aparecimento do par de picos A/C, característico do paraquato, indica que a 
formação dos outros picos catódicos poderá ser devida a outras espécies, de ferro e cobalto, 
presentes na estrutura do óxido utilizado ou produzidas durante o varrimento anódico. De 
notar que no varrimento catódico é possível observar o desenvolvimento do pico C2, o qual 
não foi observado em meio sulfato. 
 
 
Figura 3.17: Voltamograma obtido para um eléctrodo de Co2FeO4 em 0,05 M KCl + 10-4 M MV, entre 0 e          
–1,250 V vs. MMS a 100 mV s-1. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
 
 
Devido à má definição dos picos, registaram-se voltamogramas iniciando o varrimento 
a 0 V, e em que o potencial final foi sucessivamente diminuído, -1,250, -1,300, -1,350 e -
1,400 V vs. MMS, os quais são apresentados na Figura 3.18. Observa-se que a diminuição do 
potencial negativo se traduz num aumento progressivo da corrente associada aos picos A, A2 e 
C, ao passo que o pico C2 praticamente não sofre alteração. A zona mais anódica não mostra a 
formação de outros picos, o que pode ser devido à passivação da superfície do eléctrodo, 
através da formação de filmes de óxido menos condutores. O pico A é o que exibe o maior 
aumento com a diminuição do potencial, o que pode estar associado não só a uma maior 
acumulação de paraquato à superfície do eléctrodo na redução, bem como à formação de 
hidrogénio. 
 




Figura 3.18: Voltamogramas obtidos para um eléctrodo de Co2FeO4 em 0,05 M KCl + 10-4 M MV, entre 0 e -
1,250, -1,300, -1,350 e -1,400 V vs. MMS a 100 mV s-1. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
 
Mantendo o potencial a -1,250 V vs. MMS durante 10 minutos, traçaram-se os 
voltamogramas apresentados na Figura 3.19. 
 
Figura 3.19: Voltamogramas obtidos para um eléctrodo de Co2FeO4 em 0,05 M KCl + 10-4 M MV, entre 0 e -
1,250 V vs. MMS a 100 mV s-1, após 10 minutos a -1,250 V vs. MMS. Área geométrica do eléctrodo: 3 cm2. 
 
Visto que o paraquato está na forma MV2+ em solução, manter o potencial 
suficientemente negativo corresponde a um processo de acumulação da espécie reduzida no 
eléctrodo, ocorrendo um aumento da corrente associada à transição MV2+/MV+•, 
correspondente ao pico A. Não pode ser desprezada a contribuição da reacção de libertação do 
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hidrogénio. No primeiro varrimento anódico é evidente um aumento significativo da corrente 
associada à oxidação de espécies de ferro (A2). Nos varrimentos seguintes observa-se uma 
drástica diminuição dos picos anódicos, sugerindo a passivação da superfície do eléctrodo, o 
que é confirmado no varrimento catódico, onde não se observam quaisquer picos. 
 
 
3.4.2. Ensaios de electrodegração do paraquato 
 
3.4.2.1. Estudos preliminares 
 
3.4.2.1.1. Electrólise a corrente constante 
 
Ensaios preliminares para a degradação do paraquato foram realizados pela aplicação 
de uma corrente constante I = 1,5 A. Realizaram-se estudos ao longo do tempo, utilizando 
como materiais de eléctrodo o óxido Co2FeO4 e Pt, numa célula de vidro com três 
compartimentos. 
Na Figura 3.20 apresentam-se espectros de UV-vis para soluções electrolisadas de 
composição K2SO4 0,05 M + 10-5 M MV, recolhidas no compartimento anódico. 
 
 
Figura 3.20: Espectros de absorção UV-vis de uma solução 0,05 M K2SO4 + 10-5 M MV após a aplicação de uma 
corrente constante (I=1,5 A, t=1,5 h), usando como eléctrodos de trabalho Co2FeO4 e Pt (ânodos), e como 
eléctrodo secundário Pt (cátodo). 
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A figura mostra que após a electrólise tanto com o eléctrodo de óxido Co2FeO4 como 
com a platina apenas ocorre uma ligeira diminuição da absorvância na zona de máxima 
absorção do paraquato. Não se observam diferenças significativas entre os espectros obtidos. 
Estes resultados indicam que as condições experimentais escolhidas não são as adequadas 
para a degradação oxidativa do paraquato. 
A concentração de paraquato (10-5 M) foi escolhida tendo em conta o limite legal para 
a sua presença em águas para consumo humano. No entanto, atendendo a que o valor de 
absorvância das soluções é baixo e ensaios prévios mostraram que para estas concentrações 
não são observadas alterações significativas nos espectros UV-vis, foi decidido aumentar a 
concentração de paraquato para 10-4 M. Foi também substituído o electrólito de suporte para 
cloreto de potássio, uma vez que podem ocorrer reacções de oxidação paralelas à electrólise 
directa quando se usa o ião cloreto, como referido em 3.4.1.3.5. Nestes ensaios foram 
recolhidas amostras das soluções electrolisadas, nos compartimentos anódico e catódico. Os 
espectros UV-vis obtidos com uma solução de composição KCl 0,05 M + 10-4 M MV são 
apresentados na Figura 3.21. 
 
 
Figura 3.21: Espectros de absorção UV-vis de uma solução 0,05 M KCl + 10-4 M MV, após a aplicação de uma 
corrente constante (I=1,5 A, t=1,5 h), usando como eléctrodo de trabalho Co2FeO4 (ânodo) e Pt como eléctrodo 
secundário (cátodo). 
 
Como se pode observar, não existe diferença entre os espectros da solução inicial e da 
solução electrolisada no compartimento anódico. Pelo contrário, no espectro da solução 
electrolisada no compartimento catódico ocorre um aumento significativo da absorvância, 
Capítulo 3 – Oxidação do paraquato 
108 
 
indicativo de uma maior concentração de paraquato no compartimento catódico. Estes 
resultados podem ser explicados pelo facto do catião MV2+ ser atraído pelo cátodo e repelido 
pelo ânodo. 
Uma vez que não se observam alterações significativas nos espectros obtidos com as 
soluções electrolisadas no compartimento anódico, é possível que durante os ensaios 
voltamétricos ocorra uma desactivação da superfície do eléctrodo, devido aos potenciais 
bastante negativos aplicados. No sentido de verificar esta hipótese, procedeu-se a uma pré-
activação do eléctrodo em solução de KCl 0,05 M, aplicando uma corrente de 0,1 A durante 
15 minutos. Os espectros obtidos após electrólise a 1,5 A durante 1,5 horas são apresentados 
na Figura 3.22. 
 
Figura 3.22: Espectros de absorção UV-vis de uma solução 0,05 M KCl + 10-4 M MV, após a aplicação de uma 
corrente constante (I=1,5 A, t=1,5 h), usando como eléctrodo de trabalho Co2FeO4 (ânodo) pré-activado a 0,1 A 
durante 15 minutos e folha de Pt como eléctrodo secundário (cátodo). 
   
Como se pode observar na Figura 3.22, ocorre um aumento significativo da banda de 
absorção da solução electrolisada no compartimento catódico, de modo semelhante ao 
observado na Figura 3.21. No espectro da solução retirada do compartimento anódico ocorre a 
diminuição, apesar de ligeira, da absorvânica na zona do máximo de absorção, bem como um 
aumento da absorvância na zona dos 220 nm. 
Um novo ensaio de degradação do paraquato foi realizado durante 3 horas a 1,5 A, 
usando um eléctrodo de Co2FeO4 reactivado nas mesmas condições. Os espectros obtidos são 
apresentados na Figura 3.23 a) e b). 




    
Figura 3.23: Espectros de absorção UV-vis de uma solução 0,05 M KCl + 10-4M MV, após a aplicação de uma 
corrente constante (I=1,5 A, t=1,5 e 3,0 h), usando como eléctrodo de trabalho Co2FeO4 pré-activado a 0,1 A 
durante 15 minutos e folha de Pt como eléctrodo secundário (cátodo): a) compartimento anódico b) 
compartimento catódico. Inserido: ampliação dos espectros. 
 
Como se pode observar nas Figuras 3.23 a) e b), os espectros das amostras 
electrolisadas durante 3 horas mostram um comportamento semelhante ao observado para os 
ensaios realizados durante 1,5 horas. No entanto, o ensaio realizado durante 3 horas evidencia 
para a solução electrolisada no compartimento anódico o aparecimento de uma lomba a cerca 
de 330 nm acompanhada de um ligeiro desvio da banda máxima de absorção para valores 
mais baixos de comprimento de onda. Para a solução do compartimento catódico também 
aparece no espectro uma lomba ligeira a cerca de 380 nm. Tal leva a supor que estamos 
perante a formação de novas espécies em solução, provavelmente derivadas da oxidação do 
paraquato. Estas lombas não estão presentes no espectro da solução inicial mas após 1,5 horas 
de electrólise já é possível observá-las, as quais se vão formando à medida que o tempo de 
electrólise aumenta. O aumento da lomba a 380 nm nos espectros das soluções do 




3.4.2.1.2. Electrólise a potencial controlado 
 
Atendendo à existência de iões Fe no material de eléctrodo e à possibilidade da 
ocorrência de mecanismos do tipo Fenton, procedeu-se a electrólises a potencial controlado. 
O objectivo é tentar uma degradação por oxidação indirecta no eléctrodo de Co2FeO4, pela 
acção de intermediários envolvidos na reacção de redução do oxigénio. Foram utilizados os 
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seguintes valores de potencial aplicado: -0,775, -1,000, -1,100 e -1,200 V vs. MMS. Os 
resultados obtidos mostram que não ocorrem alterações significativas nos espectros após as 
electrólises (Anexo 11). 
Para investigar a acção do ferro neste tipo de processo, adicionou-se Fe3+ à solução 
contida na célula (3,8x10-4 M em FeCl3.6H2O). Após saturar previamente a célula com ar 
comprimido, realizaram-se electrólises com agitação da solução nas condições referidas na 
Tabela 3.8. 
 
Tabela 3.8: Condições de electrólise das soluções contendo paraquato e cloreto de ferro realizadas numa célula 
de 3 compartimentos. 
 
E / V vs. MMS t / h 
-0,775 1,5 
-1,000 1,5 
+0,300 1,5 e 3,0 
-1,100 / +0,300 1,0 / 1,5 
 
A inclusão de ensaios ao potencial de +0,300 V justifica-se pela possibilidade da 
formação de intermediários ser facilitada, na presença dos iões Fe3+ na solução. A aplicação 
sucessiva de dois valores de potencial (-1,100 V e +0,300 V) tem como objectivo provocar a 
oxidação “indirecta” e levar à formação de intermediários e/ou produtos de degradação que 
sejam mais facilmente oxidados a valores de potencial mais elevados. Os espectros UV-vis de 
amostras recolhidas nos compartimentos anódico e catódico referentes às diferentes 
electrólises, são apresentados na Figura 3.24 a) e b) respectivamente. Verifica-se que a 
presença de Fe3+ na solução provoca alterações significativas nos espectros UV-vis das 
soluções electrolisadas, nomeadamente um aumento do valor da absorvância a 220 nm e na 
zona de máxima absorção, e o desenvolvimento de uma lomba a 340 nm. Estas alterações são 
mais evidentes nos espectros obtidos para as soluções electrolisadas no compartimento 
anódico (Figura 3.24 a)). 




Figura 3.24: Espectros de absorção UV-vis de uma solução 0,05 M KCl + 10-4M MV + 3,8x10-4 M FeCl3.6H2O, 
após electrólises a potencial constante (E= -0,775, -1,000, +0,300 e -1,000/+0,300 V vs. MMS) com diferente 
duração, usando como eléctrodo de trabalho Co2FeO4 e folha de Pt como eléctrodo secundário, em atmosfera de 
ar: a) compartimento anódico b) compartimento catódico. 
 
A aplicação de um potencial de +0,300 V durante 3 horas foi a que provocou uma 
maior alteração nos espectros das soluções, em ambos os compartimentos da célula 
electrolítica. O aumento do valor da absorvância observado em todos os ensaios indica a 
formação de novas espécies. 
Como vimos anteriormente, a aplicação de um potencial bastante negativo desactiva a 
superfície do eléctrodo de óxido. Face ao baixo decréscimo do pico característico do 
paraquato no espectro UV-vis e à aplicação de correntes/potenciais relativamente elevados, 
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provavelmente ocorrerá uma forte queda óhmica, que provocará um decréscimo na eficiência 
do processo. Para ultrapassar este problema, realizaram-se novas electrólises usando uma 
célula não dividida com agitação magnética. 
 
 
3.4.2.2. Efeito do material de eléctrodo em ensaios realizados numa célula não 
dividida 
 
3.4.2.2.1. Análise por espectroscopia de absorção no UV-vis 
 
Os espectros UV-vis das soluções electrolisadas durante 1,5 e 3 h, obtidos com ânodos 
de óxido como eléctrodo de trabalho e diversos materiais como eléctrodo secundário (óxido, 
platina, aço e cobalto), apresentam-se na Figura 3.25. 
 
 
Figura 3.25: Espectros UV-vis obtidos para uma solução 0,05 M KCl + 1x10-4 M MV após 1,5 e 3 h de 
electrólise a 0,1 A, numa célula não dividida, com agitação magnética, usando como ânodo Co2FeO4 e diferentes 
cátodos. Inserido: redução da absorvância a 257 nm para os vários materiais de eléctrodo. 
 
Quando se utilizou uma célula dividida, foi aplicada uma intensidade de corrente de 
1,5 A de modo a que a libertação de oxigénio fosse visível. No caso da célula não-dividida, é 
suficiente a aplicação de 0,1 A, o que mostra a vantagem da utilização deste tipo de célula. 
Como se pode observar na figura, a diminuição da absorvância nestas condições é muito mais 
significativa do que quando se usa a célula dividida. Considerando a duração da electrólise de 
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1,5 h, o par de materiais que apresenta melhor desempenho é o óxido/cobalto. O cobalto é de 
facto o material que funciona melhor como eléctrodo secundário. A platina apresenta um 
desempenho muito inferior aos outros materiais estudados. 
Como termo de comparação, foi introduzido um espectro obtido com um eléctrodo do 
óxido como eléctrodo secundário, em que o tempo de degradação foi de 3 horas. O resultado é 
francamente encorajador, visto que se obteve uma redução da absorvância de 65%, o que 
indica uma redução superior ao dobro da obtida após 1,5 horas. Podemos assim concluir que a 
diminuição da absorção das soluções de paraquato depende do material do cátodo. Além 
disso, o máximo de absorção do espectro UV-vis permance constante, o que sugere um 
mecanismo de degradação semelhante em todos os casos. 
O mesmo tipo de ensaios foi realizado utilizando como ânodo um eléctrodo de platina, 
apresentado-se os resultados na Figura 3.26. 
 
 
Figura 3.26: Espectros UV-vis obtidos para uma solução 0,05 M KCl + 1x10-4 M MV após 1,5 h de electrólise a 
0,1 A numa célula não dividida, com agitação magnética, usando como ânodo Pt e diferentes cátodos. 
 
Os espectros UV-vis apresentados na Figura 3.26 mostram a influência do material do 
cátodo. Verifica-se que quando os cátodos são de óxido Co2FeO4, platina e aço, o pico do MV 
(257 nm) é desviado para 290 nm. Por outro lado, a absorvância é maior quando se utiliza o 
cátodo de Co2FeO4 (superior à do paraquato) e menor quando se usa o cátodo de aço. Quando 
o cátodo utilizado é de cobalto, ocorre uma diminuição acentuada do pico a 257 nm, 
acompanhada de uma diminuição da absorvância em todo o espectro, não sendo detectado 
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nenhum outro pico. Assim, o melhor desempenho é o que se obtém quando se utiliza o cátodo 
de cobalto. Os resultados indicam que ocorre uma alteração do mecanismo de degradação, 
dependente do material de eléctrodo. 
Outros autores obtiveram reduções significativas do teor em paraquato usando outros 
métodos, apresentados na Tabela 3.9. 
 
Tabela 3.9: Resultados obtidos por outros autores para a degradação do paraquato. 
 
Concentração Técnica Taxa de remoção/% Duração/h Referência 















100 ppm Fenton ~100 1 10 
50 ppm Fotocatálise (TiO2) ~99 3,5 18 
100 ppm Ozonação UV ~100 1 19 
2,9x10-5 M Fotocatálise (TiO2) ~100 1,5 21 
8x10-3 M Ozonação ~100 2 22 
50 ppm Fotocatálise (TiO2) ~100 6 23 
100 ppm Fotocatálise (TiO2) ~100 15 24 
100 ppm Fotocatálise (TiO2) 99 12 28 
1x10-4 M Fotocatálise (TiO2) ~93 4 29 
 
Deve ser notado que os valores apresentados na Tabela 3.9 são relativos à remoção do 
paraquato e não à sua mineralização: parte dos autores utiliza o cdo de máxima absorção do 
paraquato para seguir a evolução da sua decomposição. Os autores que avaliam a 
mineralização do paraquato verificam que existe uma diferença significativa entre a taxa de 
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3.4.2.2.2. Análise por espectrometria de massa 
 
Os espectros de massa com ionização por electrospray de cinco soluções 




Figura 3.27: Espectros de massa com ionização por electrospray do paraquato e das soluções de paraquato 
electrolisadas com os diferentes eléctrodos de trabalho, para uma solução 0,05 M KCl + 1x10-4 M MV após 
electrólise a 0,1 A numa célula não dividida e sob agitação magnética. a) Solução inicial de MV; ânodo: b) 
Co2FeO4 após 1,5 h c) Co2FeO4 após 3 h, d) Pt após 1,5 h e e) Aço após 1,5 h; cátodo: Pt. 
 
 O espectro de massa do paraquato, apresentado na Figura 3.27 (a), mostra o 
aparecimento de dois picos, o pico base a m/z = 171 e outro com uma intensidade relativa de 
~60% a m/z = 186 que pode corresponder ao ião radical intacto paraquato (MV+●). 
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Observando o espectro podemos notar ainda o aparecimento de um pico pouco intenso a m/z 
= 113 que, como explicaremos adiante, corresponde a um ião fragmento obtido a partir do 
paraquato. 
Os espectros de massa obtidos para as soluções de paraquato, após a electrólise 
utilizando eléctrodos de platina e de aço [Figura 3.27 (d) e (e), respectivamente] são bastante 
semelhantes, apresentando apenas diferença nos valores das intensidades relativas dos picos. 
Os espectros de massa obtidos para as soluções de paraquato, electrolisadas utilizando 
eléctrodos de óxido Co2FeO4, após 1,5 e 3 h de electrólise [Figura 3.27 (b) e (c), 
respectivamente] apresentam diferenças significativas, nomeadamente o aparecimento de 
novos picos com intensidades relativas consideráveis (m/z = 93, 100, 197, 202 e 216), 
indicando a formação de novas espécies iónicas. 
Tendo como finalidade uma melhor comparação entre os resultados encontrados 
(semelhanças e diferenças) nos espectros de massa com ionização por electrospray das 
soluções estudadas, na Figura 3.28 é apresentada a variação da intensidade relativa de cada 
pico conforme o ânodo utilizado. 
A partir dos gráficos apresentados na Figura 3.28 podemos observar que o pico a m/z = 
93 (não presente no espectro do paraquato e com uma intensidade relativa muito baixa nos 
espectros de massa das soluções de paraquato, após a electrólise utilizando eléctrodos de 
platina e de aço) apresenta intensidades relativas consideráveis no caso dos espectros de 
massa obtidos para as soluções de paraquato, após a electrólise utilizando eléctrodos de óxido. 
Ao fim de 1,5 h de electrólise utilizando o eléctrodo de óxido, a intensidade relativa do ião de 
razão m/z 93 é de ~30%, diminuindo significativamente após 3 h de electrólise para ~5%, o 
que parece sugerir que a espécie MV2+ (m/z = 93) possa ser um intermediário no processo de 
degradação. 
No que diz respeito ao pico de razão m/z = 100, os espectros mostram claramente o 
seu aparecimento no caso das soluções do paraquato electrolisadas com o eléctrodo de óxido 
(~38% após 1,5 h de electrólise e ~100% após 3 h de electrólise) o que parece sugerir que 
esse pico possa corresponder a um produto de degradação. 
Uma conclusão semelhante pode ser retirada a partir do pico com intensidade relativa 
m/z = 171, correspondente a um ião fragmento obtido a partir do ião MV+● por perda do 
radical metilo. A este ião corresponde o pico mais intenso no espectro da solução de 
paraquato e picos com uma intensidade de ~70% nos espectros da solução de paraquato 
electrolisadas com os três materiais de eléctrodo estudados (óxido, platina e aço) após 1,5 h de 
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electrólise. Após 3 h de electrólise utilizando o eléctrodo de óxido, a intensidade do pico de 











Figura 3.28: Variação da abundância relativa dos picos observados nos espectros de massa com ionização por 
electrospray do paraquato e das soluções de paraquato electrolisadas com os diferentes eléctrodos de trabalho. 
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No que diz respeito ao pico de razão m/z = 197 ele segue um comportamento 
semelhante ao observado para o pico de razão m/z = 100 pelo que, tal como afirmamos 
anteriormente, também aquela espécie poderá corresponder a um produto de degradação. 
O pico de razão m/z = 202 também poderá corresponder a um intermediário no 
processo de degradação. 
Na Figura 3.29 representa-se a evolução da degradação do paraquato em função do 
material de eléctrodo. 
 
 
Figura 3.29: Evolução da abundância relativa dos picos observados nos espectros de massa com ionização por 
electrospray do paraquato e das soluções de paraquato electrolisadas com os diferentes eléctrodos de trabalho. 
 
A figura mostra claramente que as maiores alterações surgem quando o óxido é 
utilizado como eléctrodo de trabalho. 
Na Tabela 3.10 é apresentada uma tentativa de identificação dos iões correspondentes 
aos picos mais significativos observados nos espectros de massa das soluções de paraquato 
estudadas. 
Os picos a m/z = 93 e 186, ambos devidos ao paraquato, correspondem ao dicatião 
(MV2+) e ao catião radical (MV+●), respectivamente. Curiosamente, o pico a m/z = 93 não 
surje no espectro do próprio paraquato, provavelmente devido a uma estabilização por 
ressonância do catião radical. 
No espectro do paraquato observamos o aparecimento do pico base a m/z = 171, 
correspondente a um ião fragmento formado a partir do ião paraquato intacto com perda do 
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radical metilo [MV+●-CH3●]+, e um pico pouco intenso a m/z = 113, correspondente a iões 
[MV+●-CH2NCH3-CH3NH●]+. 
 
Tabela 3.10: Identificação das espécies presentes nos espectros de massa das soluções de paraquato estudadas. 
 
Pico m/z Espécie 
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Tendo em conta as espécies de degradação (prováveis) do paraquato indicadas na 
Figura 3.5, julgamos que os picos a m/z = 100 e 202 podem corresponder a espécies iónicas 
relacionadas com a monopiridona, ao passo que os picos a m/z = 197 e 216 podem 
corresponder a espécies iónicas relacionadas com a dipiridona.  
Estes resultados sugerem que o eléctrodo de óxido Co2FeO4 promove a formação de 
monopiridona e derivados de dipiridona, os quais são menos tóxicos que o paraquato [9]. Os 
máximos de absorção para a monopiridona do paraquato (Figura 3.5 d) são 225, 257 e 345 
nm, enquanto que para a dipiridona do paraquato (Figura 3.5 e) são 224 e 320 nm [48, 49], o 
que está de acordo com os resultados de UV-vis. 
 
 
3.4.2.3. Estudo da estabilidade do eléctrodo de Co2FeO4 
 
3.4.2.3.1. Caracterização estrutural por difracção de raios-X 
 
Os eléctrodos de óxido Co2FeO4 preparados numa rede de Pt foram caracterizados por 
difracção de raios-X (XRD) de pós após terem sido submetidos aos ensaios electroquímicos, 
no sentido de avaliar se houve alterações na sua estrutura. Apresentam-se na Figura 3.30 
difractogramas obtidos com a) um eléctrodo de óxido suportado em rede de Pt e b) pó. Os 
picos foram identificados por comparação com as fichas do Co3O4 (ICDD 9-418), do 
CoFe2O4 (ICDD 3-0864) e do Fe3O4 (ICDD 19-629), apresentadas no Anexo 8. A 
identificação revela a existência de um composto com estrutura tipo espinela, como seria de 
esperar. 
Por comparação dos dois difractogramas apresentados na Figura 3.30, pode-se 
concluir que não ocorrem alterações estruturais no óxido, uma vez que o difractograma do 
eléctrodo usado nos ensaios electroquímicos apresenta picos de difracção correspondentes à 
referida estrutura do tipo espinela. 
Estes resultados mostram que estamos presente um eléctrodo estruturalmente estável, 
nas condições experimentais em que foi utilizado. 
 




Figura 3.30: Difractogramas de raios-X de pós obtidos com a) um eléctrodo após ter sido utilizado nos estudos 
electroquímicos b) Co2FeO4 pó; * - picos devidos ao suporte da amostra. 
 
 
3.4.2.3.2. Caracterização morfológica por Microscopia Electrónica de 
Varrimento e análise elementar por Espectroscopia de Dispersão de Energia 
 
A superfície dos eléctrodos foi observada por Microscopia Electrónica de Varrimento 
(MEV) antes e após os ensaios electroquímicos. As imagens obtidas são apresentadas na 
Figura 3.31. 
A Figura 3.31 mostra que o óxido apresenta uma superfície bastante homogénea e com 
tamanho de grão pequeno, o que era esperado, atendendo ao método de preparação utilizado. 
Após os ensaios electroquímicos não se observaram alterações significativas na superfície dos 
eléctrodos. Estes resultados estão de acordo com o observado por DRX. 
O inset da Figura 3.31 mostra um espectro EDS típico do óxido, onde se pode verificar 
a presença de Fe e de Co, tal como seria de esperar. 
Quanto à composição elementar do material antes de ser usado, avaliada através da 
técnica de EDS, obteve-se a razão Co/Fe de 2,01, o que está de acordo com o valor esperado. 
  
 
Figura 3.31: Imagens MEV obtidas com o 
estudos electroquímicos (à direita); ampliação: x1000
 
3.4.2.3.3. Análise por absorção atómica de soluções electrolisadas
 
Na Tabela 3.11 apresentam
soluções usadas nos ensaios de electrodegradação a 1,5 A durante 3 h para o óxido. As curvas 
de calibração utilizadas podem ser consultadas no Anexo 
 






Estes resultados mostram que há passagem de iões cobalto e ferro do óxido para o seio 
da solução, aproximadamente da mesma ordem de 
sugere uma maior estabilidade do cobalto na estrutura do óxido
cobalto para átomos de ferro é 2:1, deveríamos ter o dobro de cobalto em solução













eléctrodo Co2FeO4 novo (à esquerda) e após ter sido utilizado nos 
. O inset na figura mostra um espectro EDS do 
 
-se os resultados das análises por absorção atómica para as 
9. 
electrolisadas determinadas por AA.
 Presença de paraquato [Fe]/ppm 
Não 3,94 
Sim 2,64 
grandeza para os dois elementos, o que 
: se a proporção de átomos de 
















Os resultados obtidos por voltametria cíclica mostram que o comportamento do 
eléctrodo de óxido é semelhante nos meios sulfato e cloreto de potássio. Os voltamogramas 
exibem duas zonas distintas, uma onde se observam os processos relativos ao ferro e outra os 
do cobalto, separadas por um intervalo onde não ocorrem processos faradaicos. 
A adição de paraquato às soluções conduz ao aparecimento de um par de picos 
correspondente ao par MV2+/MV+●. Os voltamogramas indicam que o paraquato tem 
tendência a acumular na superfície do eléctrodo. O sistema exibe um comportamento de 
acordo com o previsto pela equação de Randles-Sevick para um processo controlado por 
difusão. Os valores de coeficiente de difusão calculados estão muito próximos dos 
encontrados na literatura. 
Relativamente à degradação do paraquato, as electrólises realizadas numa célula de 3 
compartimentos mostraram que o processo não é eficiente, necessitando de correntes elevadas 
e levando à acumulação de paraquato no compartimento catódico. 
Com a utilização de uma célula com um único compartimento conseguiu-se uma 
redução significativa da intensidade de corrente aplicada. Dos diferentes pares ânodo/cátodo 
utilizados, as maiores eficiências de degradação, avaliadas por espectroscopia UV-vis, foram 
obtidas com os pares óxido/óxido (65%) e óxido/cobalto (63%). Os resultados de MS 
sugerem a conversão do paraquato em monopiridona e derivados de dipiridona. As análises 
aos eléctrodos e às soluções electrolisadas mostram que os ânodos de óxido são bastante 
estáveis. 
Estes resultados sugerem que um estudo mais exaustivo, de modo a optimizar as 
condições experimentais, levará a uma maior eficiência da degradação do paraquato por 
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4. Comentários finais 
 
Neste trabalho estudou-se a aplicação de eléctrodos de óxidos, com estrutura tipo 
espinela contendo Co e Fe, na electrodegradação de poluentes orgânicos, nomeadamente fenol 
e paraquato. 
A electrodegradação do fenol, foi realizada em diferentes condições usando como 
eléctrodos revestimentos do óxido Fe-Co3O4 em aço, com diferentes % de Fe. Verificou-se 
através da análise, das soluções electrolisadas, por espectroscopia UV-vis, que a eficiência do 
processo depende da % de Fe no material de eléctrodo, bem como das condições da 
electrólise. Com vista a identificar as espécies intermediárias e produtos finais da degradação, 
foram usadas outras técnicas: cromatografia liquida de alta eficiência, carência química em 
oxigénio e carbono orgânico total, complementadas por simulações dos espectros UV-vis. A 
combinação das diferentes técnicas permitiu concluir, que após 54 h de electrólise a 1,0 V vs. 
SCE e para uma solução de fenol 100 mg L-1, ocorre a conversão total do mesmo em ácidos 
carboxílicos e/ou a sua mineralização completa, que pode ser descrita por: 
fenol  quinonas (e outros aromáticos)  produtos de abertura do anel. 
Relativamente ao paraquato, as melhores condições de degradação foram obtidas 
quando se utilizou uma célula de compartimento único e como ânodo e cátodo o óxido 
Co2FeO4. No entanto, não foi possível a sua conversão total (65%). Como sub-produtos foram 
propostos a monopiridona e derivados da dipiridona através das análises de espectrometria de 
massa, o que pode ser descrito como: 
monopiridona 
paraquato         
derivados de dipiridona 
Face aos resultados obtidos, sugere-se um estudo mais aprofundado e sistemático, no 
sentido de optimizar as condições de electrodegração, nomeadamente tipo de eléctrodos, 
design da célula e condições de electrólise, que conduza à conversão total dos poluentes a um 
custo mais reduzido. De realçar que estes materiais de eléctrodo são fáceis de obter, em 
























































Anexo 1: Resultados de electrodegradação de poluentes orgânicos obtidos por outros autores. 
 





Electrólito: Na2SO4 10 g L-1 
j = 15 mA cm-2 
T = 25 ºC 
Fenol /200 mg L-1 
UV: [fenol] diminui com tempo; [BQ] aumenta na fase inicial e depois diminui. 
HPLC: velocidade de degradação mais rápida em PbO2, mais lenta em RuO2+PbO2. 
COD: redução de 59,3% após 3 h em PbO2, 45,7% em MnO2 e 37,9%  em RuO2+PbO2. 




Electrólito: H2SO4 ou NaOH (pH 2 ou 13) 
Célula: 2 compartimentos 
j = 100, 150 e 200 mA cm-2 
T = 25, 35, 50 e 65 ºC 
Fenol /42, 63, 105 mmol L-1 
Polímeros formados são solúveis em meio alcalino, precipitam em meio ácido. 
pH alcalino favorece formação de polímeros, pH ácido a mineralização. 
Corrente, concentração em fenol e temperatura elevadas favorecem a polimerização. 
2 
Ânodos: Ti/SnO2-Sb; Ti/RuO2; Pt 
Cátodo: aço inoxidável 
Electrólito: Na2SO4 0,25 mol L-1 
Célula: não-dividida; T=25 ºC 
j = 20 mA cm-2 ou E=4,6 V 
Fenol /100 a 490 mg L-1 
Remoção de fenol: Ti/SnO2-Sb: 5 h, Ti/RuO2: 36 h, Pt: 18 h 
Remoção de COT: Ti/SnO2-Sb: 16 h (100%) e Pt: 48 h ( <40%) 
Maior acumulação de benzoquinona e hidroquinona com os eléctrodos de Pt e Ti/RuO2 
Provável formação de polímeros, hidroquinona+benzoquinona 
3 
Ânodo: filmes de WO3 em Ti/IrO2 
Cátodo: Pt 
Electrólito: Na2SO4 1 mol L-1 +  NaCl 17 mmol 
L-1, pH 2 
T = 25 ºC 
j = 1000 A m-2 
Fenol /10 mmol L-1 
Diminuição quase total da concentração do fenol após 7 h 






Cátodo: rede da liga Ni-Cr-Ti 
Electrólito: Na2SO4 1 g L-1 
Célula: não-dividida 
T = 5, 25 e 40 ºC 
j = 7,5; 3,2; 10,7 e 27,5 mA cm-2 
pH = 3,0; 4,0; 5,0 5,6; e 7,5 
Fenol/100, 200, 400 mg L-1 
Principais produtos: BQ e ácidos orgânicos 
Fenol e BQ desaparecem após 2 h. BQ aumenta na fase inicial, os ácidos após 4 h , acumulando nos 
primeiros 40 min. 
Maior conc. inicial em fenol: não afecta constante de velocidade. 
Eliminação do fenol favorecida a pH baixo; decomposição da BQ a pH elevado. 
Aumento da T aumenta velocidade de degradação do fenol e da BQ 




Electrólito: HClO4 0,08 M 
Célula: 3 compartimentos 
T =ambiente 
j = 10 mA cm-2 
Fenol /20 mM 
Principais produtos: BQ e ác. Maleico 
Fase maioritária β-PbO2: maior velocidade na degradação (4 h fenol, 6 h os outros); menor tempo conversão a 
CO2. 
Fase maioritária α-PbO2: formação de polímeros insolúveis 
Cristalinidade afecta a velocidade da degradação 
6 
Ânodo: pastilhas de carvão activado; DSA 
(Ti/RuO2) 
Cátodo: rede de aço inoxidável 
Electrólito: H2SO4 pH = 2 
Célula: dividida e não-dividida 
I = 70 e 200 mA (para DSA) 
2-clorofenol e 2,6-diclorofenol /70 a 
500 mg dm-3 
Melhor desempenho com menor j. 
Fase inicial: elevada produção de intermediários cíclicos com DSA; formação de ác. alifáticos com Ti/RuO2 
Utilização de célula dividida aumenta eficiência 
7 
Ânodo: Ti/70% TiO2+30% RuO2 
Cátodo: Ti 
Electrólito: Na2SO4  0,1 M 
T = 30 ºC 
j = 20 mA cm-2 (e/ou lâmpada de 125 W) 
Fenol/50 mg L-1, pH 11 
efluente de uma papeleira 
Fenol (após 90 min.): 20% de redução com luz; 30% com electrólise; 85% de redução com ambos. Remoção 
TOC: 15%, 25% e 70%. 
Efluente (após 90 min): remoção de cor: 20%, 50% e 90%; remoção de fenóis: 60%, 100% e 100%; remoção 
TOC: 7.5%, 20% e 40%; remoção toxicidade: 12%, 35% e 60% 
8 
Ânodo: PbO2 
Cátodo: Pt ou Pb 
Electrólito: H2O 10, 20, 30, 40 e 50 mM em 
acetonitrilo, com HClO4 10 mM e TBAP 100 
mM 
Célula: dividida 
T = 25, 35, 45 e 55 ºC 
E = 1,4; 1,5; 1,6 e 1,7 V vs. SSC 
Fenol /10, 20, 30, 40 e 50 mM 
Conc. água: menor favorece formação de polímeros; maior a decomposição de BQ 
Potencial: <1,6 V fraca formação de BQ; formação de polímeros 
Conc. fenol: menor favorece formação de BQ; maior formação de polímeros 
Efeito T: aumento de T favorece a oxidação de BQ em produtos alifáticos 






Cátodo: aço inoxidável 
Electrólito: Na2SO4 10 g L-1 pH=3 
Célula: dividida         T = 25 ºC 
j = 2 mA cm-2 
Testado adsorção com carbono activado (AC) 
p-nitrofenol (PNP)/150 mg L-1 
Remoção do PNP após 75 min: 85% para EC, 75% para AC (100% para EC+ADS após 30 min). 
Remoção COD: 30% com EC após 90 min; 90% com ADS após 60 min; 100% com EC+ADS após 30 min. 





Electrólito: KCl 67,1 mM, pH=2,0; 4,7; 7,2; 8,9 
e 12,6 
Célula: não-dividida 
T = 18 ºC 
j = 6,51; 11,39; 16,27 e 21,58 mA cm-2 
4-clorofenol/25, 50 e 100 mg L-1 
Velocidade degradação: aumenta com j  (até 11,39 mA cm-2) e com a conc. inicial. 
Efeito do pH: aumento a pH 12,6 (forma aniónica favorece a oxidação pelo hipoclorito) 
Para baixas conc. j não afecta a velocidade da degradação 




Electrólito: Na2SO4 0,1M 
Célula: 3 compartimentos 
E = 1,65 V vs. SCE 
PCP /0,001M 
PNP /0,001M 
BQ é o principal produto de oxidação na fase inicial; não se forma filme polimérico; formação de ác. 
alifáticos na fase mais avançada 
Quando se oxida PCP juntamente com PNP, a degradação do PNP é favorecida (adsorção no eléctrodo) 
12 
Ânodo: Pt, Grafite, Ti/IrO2, Ti/SnO2 
Cátodo: Pt 
Electrólito: Na2SO4  0,05 M 
Célula: não dividida 
j = 4 mA cm-2 
TrCB, DCB, MCB/1 mM 
MCB e DCB originam principalmente os respectivos mono e diclorofenóis, benzenodióis, e CO2 (30% do 
substrato sofre combustão) 




Electrólito: Na2SO4  0,1 M 
Célula: 3 compartimentos 
E = 1,65 V vs. SCE 
PCP/0,001 M 
PNP /0,001 M 
PCP: acumulação inicial de BQ, seguida de ác. maleico e no final CO2 





Ânodo: IrO2, PbO2, SnO2 
Cátodo: Pt ou Ti 
Electrólito: Na2SO4   0,05-0,1 M 
j = 5 ou 6,5 mA cm-2 
PHL, PCP, 2, 3 e 4-MCP, 2,4-DCP 
e 2,4,5-TCP/ 1mM 
PbO2: fenol degrada muito mais rápido;> 25% remoção após 3,5 h 
IrO2: fenol apresenta a menor velocidade de degradação: após 3,5 h ~30% para o fenol e MCPs, 50% para 
DCP, <80% para TCP e 100% para PCP (após 2,5h) 
SnO2: PCP (100% após 2 h), fenol (100% após 3 h), restantes ~80% após 4 h 
Produtos de oxidação: BQ, ac. maleico e CO2 
15 
Ânodo: Pt, CVR ou Ti/SnO2/SbOx/RuO2 
Cátodo: Pt, CVR ou Ti/SnO2/SbOx/RuO2 
Electrólito: HCl/KCl 0,2 M ou Na2SO4 0,2 M  
pH2 
Célula: 3 compartimentos 
E = -0,60 V (redução com CVR) ou +1,0 V 
(oxidação com CVR) ou 2,4 V (oxidação com 
SnO2) vs. SSC 
Também foram realizados ensaios de foto-Fenton 
RB4/2,5x10-4 e 2,8x10-3 M 
UV-vis: o pico do grupo antraquinona desaparece após 3 h e a 475 nm aparece um pico devido à formação de 
semiquinonas que, após 10 h de repouso, desaparece, formando hidroquinonas 
Remoção de TOC (75 min): red. CVR 63,8%, oxi. CVR 56,7%, oxi. SnO2 57,6%, Fenton 79,8% 
Remoção de cor (25 min): red. CVR 50%, oxi. CVR 2%, oxi. SnO2 97,4%, Fenton 72,1% 
16 
Ânodo: Pt, Pt/Pt-ox, Ti/Sn (Sb) O2, Ti/PbO2, 
Ti/IrO2, Ti/Ir+TiO2, Ti/Ir+Ti+CeO2 
Cátodo: Pt 
Electrólito: tampão fosfato pH 6,8 
Célula: 2 compartimentos 
j = 0 a 50 mA cm-2 
p-BQ/5x10-4 M 
Velocidade oxidação depende material eléctrodo e de j, a eficiência diminui com j 
jef: Pt> PbO2> Sn (Sb) O2 ~ Pt/Pt-ox ~ IrO2>> Ir+TiO2 ~Ir+Ti+CeO2 
Não há formação de ác. carboxílicos, formação de espécie desconhecida 
Electrólise com Pt: desaparecimento da BQ t < 10 h, formação e degradação lenta de ác. maleico (> 30h), 







Cátodo: grafite e Ti/Ni0,3Co2,7O4 
Electrólito: KOH 1M (sat. O2) 
Célula: 2 compartimentos (batch) ou DCEFC 
T = ambiente 
E = +0,7 V vs. MMO 
Fenol/1000 ppm 
Permanecem  650 ppm com grafite e 750 ppm para óxido após 20 min, 
Formação de produtos poliméricos que bloqueiam os eléctrodos 




Electrólito: NaCl 1M 
(pH 3 a 13) 
Célula: não-dividida 
T = 15 a 45 ºC 
j = 0,75 e 41 mA cm-2 
Fenol /440, 1050, 1500 e 2600 ppm 
Degradação insignificante do fenol com O2 dissolvido 
Efeito pH: aumento com o pH (27,2% pH3 para 30,1% pH13) 
Efeito [Fe2+]: ligeiro aumento com  [Fe2+] de 0 mM a 0,29 mM 
Efeito [fenol]: degradação diminui com aumento de [fenol] e a quantidade de fenol removido aumenta; 
aumento substancial com os tratamentos catódico e anódico simultâneos 
Efeito da T: aumento da fracção degradada até 35 ºC, diminuindo depois, devido a auto-decomposição dos 
oxidantes 
Efeito da carga: diminuição do COD com o aumento de carga de 3222 para 2253 ppm (ânodo) e 2746 ppm 
(cátodo) com eficiências de corrente semelhantes 
19 
Ânodo: Pt e Ti/ Sb:SnO2 
Cátodo: Pt 
Electrólito: Na2SO4  50 g L-1  pH 2 
Célula: 2 compartimentos 
T = 70 ºC 
j = 50 mA cm-2 
Fenol /21 mM 
EOI: depende do pré-tratamento do eléctrodo; 0,25 para óxido e 0,10 para Pt 
Grau de oxidação: 90% para óxido e 40% para Pt 
Velocidade de remoção idêntica para os dois ânodos, velocidade de remoção do TOC muito maior para o 
óxido 
Formação de compostos aromáticos: pequena quantidade no óxido e grande com Pt 
Ácidos alifáticos: rapidamente oxidados no óxido; inactivos em Pt 
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Ânodo: Pt, Pt/PbO2, Pt/Bi:PbO2, Pt/Fe:PbO2 
Cátodo: Ti 
Electrólito: H2SO4 0,1M 
Célula: fluxo 
T = 5, 35, 55, 85 e 95 ºC 
j = 0,14;  0,27 e 0,33 A cm-2 
Acetato de sódio / 20 mM 
Ác.malónico, ác. oxálico e ác. 
maleico /0,50 M 
Ác.cianúrico /10 mM 
Aumento da T do ânodo aumenta a velocidade de remoção do COD, 14% a 35 ºC após 10 h e 96% a 95 ºC 
Maior libertação de CO2 com os ânodos de PbO2 dopados com Bi e Fe (maior com Fe) 







Electrólito: NaCl 500 a 4500 mg L-1 e Na2SO4 
2500 mg L-1 
Célula: não-dividida 
T = 30 ºC 
j = 1,8; 3,6; 5,4 e 7,2 A dm-2 
pH = 3 a 10 
Fenol/100 a 500 mg L-1 
Electrólito: maior oxidação com cloreto, COD diminui 81,4% vs. 24,9%; com sulfato obtém-se uma cor 
castanho escuro devido provavelmente a quinonas; pH inicial não afecta remoção COD. 
Efeito [cloreto]: pouco significativo na remoção do COD; diminuição do potencial aplicado com o aumento 
da concentração 
[fenol]: diminuição do consumo de energia e aumento da eficiência de I com o aumento da [fenol] 
j: não afecta remoção COD 
Formação de hipoclorito/cloro após oxidação do fenol 
Remoção TOC: 63,9% e 52,5% para 300 e 500 mg L-1 em fenol, respectivamente 
Conc. AOX: aumento inicial, seguido de diminuição 
22 
Ânodo: Ti/Ru0,3Ti0,7O2, Ti/Ru0,3Sn0,7O2, 
Ti/Ir0,7Ti0,3O2, Ti/Ir0,7Sn0,3O2 
Cátodo: Pt 
Electrólito: NaClO4 1M 
Célula: dividida 
j = 40 mA cm-2 
Fenol /1 mM 
Remoção de fenol muito mais rápida com Ti/Ir0,7Ti0,3O2 (97% após 2 h, 5 h para restantes) 
BQ produto principal; após abertura do anel, ácidos málico, malónico e tartárico 
Efeito j (20, 40 e 80 mA cm-2): Ti/Ru0,3Ti0,7O3 apresenta a maior redução do TOC após 5 h  (80% a 80 mA 
cm-2) 
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Ânodo: Ti/70% TiO2 30% RuO2; Ti/55% Ta2O5  
45% IrO2, 
Cátodo: Pt 
Electrólito: Na2SO4 0,5M + H2SO4  pH=4 
Célula: fluxo 
j = 15-150 mA cm-2 
Fenol /100 mg L-1 
Maior degradação com maior j. Remoção mais rápida com Ti/70% TiO2  30%RuO2 (98% após 3,5 h a 100 
mA cm-2 vs. 35% após 5 h para Ti/55% Ta2O5  45% IrO2) 
Baixa formação de quinonas (HQ e BQ) com Ti/55% Ta2O5  45% IrO2, com acumulação 
Elevada formação de quinonas na fase inicial com Ti/70% TiO2  30% RuO2, com baixa mineralização. 
Redução do TOC de 35% 
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Ânodo: Ti/RuO2+Ir+Pt, Ti 
Cátodo: Pt 
Electrólito: NaCl 10% 
Célula: membrana 
Fenol /5, 10, 20, 50 e 100 mg L-1 
Degradação com o anólito (após electrólise da solução).  20% de anólito degrada 92-98% do fenol (maior 
quantidade não favorece a degradação) 
Para baixas concentrações em fenol, reacção atinge 98% de degradação após 10 min, contra 60 min para altas 
concentrações 
Produtos da reacção: benzoquinona, hidroquinona, catecol (aumento inicial até 20 min de reacção; remoção 
após 60 min) e ácidos maleico, fumárico e oxálico (aumento até 45 min, seguido de diminuição) 
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Ânodo: Pt, Ti/IrO2 ou Ti/SnO2 
Cátodo: Pt 
Electrólito: pH 2 
Célula: dois compartimentos 
j = 50 mA cm-2 
T = 70 ºC 
N,N-dimetil-p-nitrosoanilina   e 
fenol 
Acumulação de radicais hidroxilo na superfície de SnO2, mas quase nula para Pt e IrO2 (SnO2 favorece 
combustão, Pt e IrO2 favorecem conversão) 
Pt, eficiência aumenta com aumento de conc. de fenol e do pH 
Oxidação em dois passos: formação de intermediários aromáticos (HQ, BQ, catecol); abertura do anel, com 
formação de ácidos mucónico, maleico, fumárico e oxálico e CO2 






ADS: Adsorção AC. 
AOX: Orgânicos halogenados adsorvíveis (Adsorbable Organic Halides). 
CE: Eficiência de corrente. 
CVR: Carbono vítreo reticulado. 
DCB: Diclorobenzeno. 
DCEFC: Double channel electrode flow cell. 
DCP: Diclorofenol. 
DSA: Ânodo estável dimensionalmente. 
EC: Electrocatálise individual. 
EOI: Indice de oxidação electroquímica. 





RB4: Reactive Blue 4. 
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Anexo 2: Curvas de polarização em KOH 1 M, (a) na ausência e (b) na presença de fenol 100 mg L-1, registadas 












Anexo 3: Reacções de combustão de compostos orgânicos. 
 
Polímeros indicados na tabela: 
O
OH
                  
OH
                    
O
 
Pol. Fenol 1                                     Pol. Fenol 2                               Pol. Fenol 3 
 
O O O
                        
O O O OH
 
Pol. Fenol 4                                                                         Pol. Fenol 5 
 
O O
             
OH
OH OH OH




                 
O
 
                      Pol. Fenol 6                                                     Pol. BQ                                Monómero Fenol 
Espécie Equação 
Fenol  + 7 → 	6 + 3 
HQ e COH  + 6,5 → 	6 + 3 
BQ , + 6 → 	6 + 2 
HBQ , + 5,5 → 	6 + 2 
Ác. Acético , + 2 → 	2 + 2 
Ác. Oxálico , + 0,5 → 	2 +  
Ác. Malónico ,, + 2 → 	3 + 2 
Ác. Maleico = Ác. Fumárico ,,, + 3 → 	4 + 2 
Ác. Succinico ,, + 3,5 → 	4 + 3 
Ác. Acrilico , + 3 → 	3 + 2 
Ác. Propiónico  + 3,5 → 	3 + 3 
Ác. Fórmico  + 0,5 → 	 + 
Ác. Mucónico , + 5,5 → 	6 + 3 
Pol. Fenol 1 % + 13,5 → 	12 + 5 
Pol. Fenol 2 e 3 % + 14 → 	12 + 5 
Pol. Fenol 4 ,B + 27 → 	24 + 9 
Pol. Fenol 5 ,B, + 26,5 → 	24 + 9 
Pol. Fenol 6 B, + 20,5 → 	18 + 7 
Pol. BQ. , + 22 → 	24 + 8 




 Anexo 4: Valores de CQO e COT para diferentes compostos orgânicos 
 
 
EFG = H. I.× J KLM × NGO × PO	Q	RSTU       EGV = H. I.× J
NE×UO	Q	RST)U




c: Concentração do composto oxidável em solução. 
M: Massa molecular do composto oxidável. 
nO2: Proporção do nº de moles de oxigénio por nº de moles do composto oxidável na sua reacção de combustão 
para dar CO2 e H2O. 
nC: nº de moles de átomos de C por nº de moles do composto oxidável. 




Espécie nO2 nf.e. CQO 100 ppm CQO 10 ppm COT 100 ppm COT 10 ppm CQO/COT 
Fenol 7 1 238,30 23,83 76,60 7,66 3,11 
HQ e COH 6,5 1 221,28 22,13 76,60 7,66 2,89 
BQ 6 1 204,26 20,43 76,60 7,66 2,67 
HBQ 5,5 1 187,23 18,72 76,60 7,66 2,44 
Ác. Acético 2 3 204,26 20,43 76,60 7,66 2,67 
Ác. Oxálico 0,5 3 51,06 5,11 76,60 7,66 0,67 
Ác. Malónico 2 2 136,17 13,62 76,60 7,66 1,78 
Ác. Maleico = 
Ác. Fumárico 
3 1,5 153,19 15,32 76,60 7,66 2,00 
Ác. Succinico 3,5 1,5 178,72 17,87 76,60 7,66 2,33 
Ác. Acrilico 3 2 204,26 20,43 76,60 7,66 2,67 
Ác. Propiónico 3,5 2 238,30 23,83 76,60 7,66 3,11 
Ác. Fórmico 0,5 6 102,13 10,21 76,60 7,66 1,33 
Ác. Mucónico 5,5 1 187,23 18,72 76,60 7,66 2,44 
Pol. Fenol 1 13,5 0,5 229,79 22,98 76,60 7,66 3,00 
Pol. Fenol 2 e 3 14 0,5 238,30 23,83 76,60 7,66 3,11 
Pol. Fenol 4 27 0,25 229,79 22,98 76,60 7,66 3,00 
Pol. Fenol 5 26,5 0,25 225,53 22,55 76,60 7,66 2,94 
Pol. Fenol 6 20,5 0,33 232,62 23,26 76,60 7,66 3,04 
Pol. BQ. 22 0,25 187,23 18,72 76,60 7,66 2,44 













Anexo 6.1: Cromatogramas HPLC de soluções aquosas de fenol e prováveis produtos de oxidação, com 











Anexo 6.2: Cromatogramas HPLC de soluções aquosas de fenol e prováveis produtos de oxidação, com 





Anexo 7: Aplicação do programa OriginPro 7.5. 
 















Anexo 7.3: Ajuste do espectro do fenol em KOH 1 M, após 3 h de electrólise a 1,0 V vs. SCE com o eléctrodo 







Anexo 7.4: Ajustes do espectro do fenol em KOH 1 M, após 1 e 2 h de electrólise a 1,0 V vs. SCE com o 
























Anexo 7.5: Ajustes do espectro do fenol em KOH 1 M, após 1, 2 e 3 h de electrólise a 1,0 V vs. SCE com os 
eléctrodos aço/Co3O4-0%Fe, aço/Co3O4-5%Fe e aço. Concentração inicial 100 mg L-1. Condições de acordo com 

































Anexo 7.6: Ajustes do espectro do fenol em KOH 1 M, após 24, 30, 48 e 54 h de electrólise a 1,0 V vs. SCE 





Coeficientes de correlação (R) obtidos das simulações para os espectros UV-vis para soluções obtidas após 
electrólise a 1,0 V vs SCE com o eléctrodo aço/Co3O4-10%Fe. Solução com concentração inicial de fenol 100 
mg L-1 em KOH 1 M. 
 
 
Tempo / h 0 1 2 3 24 30 48 54 














Anexo 7.7: Ajustes do espectro do fenol em KOH 1 M, após 1, 2 e 3 h de electrólise a 1,0 V vs. SCE com os 
eléctrodos aço/Co3O4-5%Fe, aço/Co3O4-10%Fe e aço. Concentração inicial 10 mg L-1. Condições de acordo com 


























Anexo 7.8: Ajustes do espectro do fenol em KOH 1 M, após 1, 2 e 3 h de electrólise a 1,2 V vs. SCE com os 





































































Anexo 9: Rectas de calibração para soluções padrão de ferro e de cobalto com diferentes concentrações, obtidas 
por AA. 
  
   
 
 






Anexo 11: Espectros de absorção UV-vis de uma solução 0,05 M KCl + 10-4 M MV, após electrólise a potencial 
constante (E = -0,775, -1,000, -1,100 e -1,200 V) durante 1,5 h, usando como cátodo Co2FeO4, ânodo de Pt e 
eléctrodo de referência Ag/AgCl. Soluções recolhidas nos compartimentos a) catódico e b) anódico. 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
